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La clorosis férrica es una alteración nu t r i c i o~ l  que provoca la disminución del 
rendimiento de cultivos sensibles que crecen en suelos calizos o alcalinos. El bajo aporte 
de Fe a la planta hace que disminuya la producción de fotosintatos necesarios para el 
crecimiento y desarrollo de la misma, implicando UM merma de la producción (Miller et  
al., 1984). En España se estimo que el gasto en tratamientos de hierro alcanza cada año 
cifras muy superiores a 45 millones de euros (Hern¿ndez-Apaolaza e t  al, 1997). s61o en la 
cuenca del Ebro se ha estimado en 12 millones de euros por año el gasto que suponen los 
tratamientos correctores de la clorosis férrico (Sanz et  al. 1992). 
La clorosis férrica se manifiesta por el amarilleomiento de las zonas intervenales 
de las hojas jóvenes, mientras que los nervios permanecen verdes (Chaney, 1984). En 
casos extremos, la hoja adquiere un color blanco pudiéndo llegar a manifestar wrosis. El 
hecho de que los síntomas de la deficiencia de Fe aparezcan primero en las hojas jóvenes 
se debe a la relativa inmovilidad del elemento en el interior de la planta (Marschner. 
1995). 
Los causas de la clorosis férrica son múltiples y de distinta naturaleza. ~lvarez- 
Fernández (2000) y Sánchez-Sdnchez (2002) hacen uno revisión extensa de dichas 
causas, entre las que destacan; 
Bajo nivel de hierro m disolución: aunque el hierro es el cuarto elemento m& 
abundante de la litosfera (después del oxigeno, silicio y aluminio), su baja 
concentración en lo disolución de suelos calizos @Hs 7.5-8.5) hace que estd poco 
disponible para las plantas (Lindsay, (1979). 
Presencia del i6n bicarbonato que afecta tanto a la disponibilidad de Fe (Yang et  al., 
1994) como al transporte (Alhendawi et  al., 1997) y utilización por la planta (Romera 
et  al., 1992; Mengel, 2001) 
Interacciones de Fe con otros elementos como; macronutrientes (Ca. Mg, NO<, P) 
(Norvell, 1991; Lucena. 2000; Juárez et  al., 1996) micronutrientes (Mn, Cu, Zn, Ni) 
(Lindsay, 1984). elementos beneficiosos (Co) (OM~ et al. 1997) y metales pesados 
(Cu, Zn, Cd y Pb) (Alcántar et  al. 1994). 
i.lntm&ccicki 
= Aporte de materia orgónica a suelos inundados provocando un aumuito de los niveles 
de bicorboMto en la rizosfera (Loeppert et al., 1994) 
Factores ambientales como humedad (Wcil et  al., 1997). salinidad (Nabhan e t  al., 
19i7), temperaturas frías (Chaney, 1984) , inducción por herbicidas (Udoh and 
Nelson, 1983), etc. 
Las diferentes tLcnicas de preveación y tratamiento de la clorosis férrica se 
pucdea dividir en las categorías recogidas en la figura 1.1. (h. 1997; Lucuwi, 2003) 
R6ch'ars agicdasadu.uadas 
(Chm, 1997: Ym y col., WEü: McCmy y ktocha, 1992) 
Sola Imrgóniars 
Adcidn d. F.rtiliWe6 A g e ~ t u  anplej&u 
W. 1990) (Liñm, 2003) 
Figvo l.  l .  Métodos de corrección de la clorosis féwica 
En cuanto a los quelatos sintéticos, objetiw principal del presmte t r a b o ,  su 
aplicación en España comuu6 en los años 50 ( C a r p ,  1957). El agmte quelante de uso 
m& difwidido para la obtención de quelatos de Fe es el EDTA. Sin embargo, en el caso 
concreto del EbTA/FeL, sólo es cstabk ea wdicianes ácidas, por lo que fue necesario 
discRar nuews quelatos de hierro con diferentes ligandos que permitieran su uso en 
condiciones neutras o alcalinas, por lo general se trata de &idos poliatnimcarboxílicos 
(f igum 1.1.). 
f.Ininniwcik> 
Los quelatos metálicos consisten en anioncs orqánicos complejos. llamados en este 
caso agentes quelantes, con dos o m& grupos funcionales que son capaces de compartir 
para de electnms con un ión metálico localizado centralmente, formóndose una 
estructura cíclica, en h que el metal queda retenido de forma que sc impide su 
precipitación (Lehman, 1963). La formación de quelatos con metales proporciona a &as un 
incremento en la solubilidad, favoreciendo su transporte hacia las raíces de las phtas. Por 
lo tanto, en agricultura sc utilizan los quelatos como fertilizantes de micronutrientes. - tales 
como Fe, Mn, Cu y Zn, entre otros. 
ürown (1969) resume las características que debe tener un quelato para que ni uso 
con fines agrícolas sea viable: a) el metal (Fe, Mn, Cu o Zn) no debe ser sustituido 
fácilmente por otro metal en el anillo; b) debe ser estable frente a la hiddl isir c) no debe 
descomponerse por microorganismos del suelo; d) debe ser soluble en agua; e) no debe 
fijarse fácilmente en la superficie de las partículas del suelo; f) debe estar en forma 
accesible a la planta (excepto los quelatos de Fe" los c w b  las plantas de la Estrategia 1 
los va a reducir a Fe" para su absorción) ; g) no debe ser tóxico en dosis adecuadas: h) 
debe estar en forma fkilmente aplicable al suelo o a la planta: i) debe ser barato. 
La normativa vigente referida a estos productos es h orden ministerial del 28 de 
mayo de 1998 (B.O.E. 2 de julio de 1998). que traspone la directiva de la CE 98/3/CE 
(D.O.C.E. L.18 del 23/1/98). Por esta orden los productos que se declaren como quelatos de 
Fe d e h  ser productos solubles en a y o  obtenidos por combinación química de hierro con 
un agente quelante, han de presentar un mínimo de un 5% de Fe soluble en agua y al menos 
8/10 portes del contenido declarado debe estar en forma quelada (por tanto el mínimo 
absoluto es un 4% de Fe quelado), y ha de especif icarse el tipo de agente quelante deentre 
la lista de los autorizados que son ácidos o sales de sodio, potasio o omonio de los siguientes 
compuestos: 
1. fntmditccidi, 
Acido etilendiamino-di-(o-hidmxifenik&ico) EDDHA CidroOsNz 
Acido etilendiaminotetmacético EDTA CIOHUO& 
&ido dietikntriaminopentaacttico DTPA CI+H.?~OI$J~ 
Acido 2-hidmxietilctikndWnimtriocttico HEDTA CiOHia4N2 
Acido etiludimino-di-(o-hidmxi4metilfenIkdtico) EbDH4MA Cd2406& 
Acido etilendiamino-di-(5-eorboxi-2-hidn»<ifui) EbOCHA Czd.lzoOl$Jt 
6racias a esta orden se nguk tambiém la comcrcialización de productos obtenidos 
por disolución de los quelatos de Fe en agua, bien solos o mezclados con soles de h i m .  
Para estos productos se establece como mínimo contenido en Fe, un 2% de Fe soluble en 
agw y se ha de especificar tanto el tipo de agente quelante como el anión o anioms 
inorgdnicos, si procediese. 
Ahronz-~~nández (2000, 2001, 2002) m l i z ó  un control de calidad del mercodo 
español de correctores de carencias de hierro simples hasta el año 1999. ia naturaleza de 
los quelatos f¿rricos sintdticos de EDDHA/F~" y de €bbH4M~/Fe* comercializados en 
España hasta 1998 difiere de la información técnica suministrada m loetiqueta y m ampk 
con h norinatiw vigate. En h mayorfa de los casos estas difcnncias afectan al agmte 
quelante. Así era fncuurte encontrar EDOHSA (ácido etilendiaminodi-(o-hidmxi-5- 
nilfonilfenikc¿tico) en lugar de EDDHA, o EbbH5MA (ácido etikndiamino di-(o-hidpxi-5- 
mctilfenikcttico) en lugar de EDDH4MA. Además, las formubcioncs de EDbHMFe" 
presmtan o,~EDDHA/F~'* (ácido etiluidhmino N-(o-hidroxifeniladtico>N-@- 
hidroxifenilacdtico) y un producto de descomposición de la molécula de ppEDDHA (ácido 
etilendiamino di@hidroxifenilacttico). Las fonnulocionu de EDDH4MA/FeL c o n t i w  
otros agentes quelantes derivados de la síntesis (EDDH6MA (¿cid0 etilendiamino-di(2- 
hidmxi-6-mctilfenilacttico) y EDDH4.6MA (ácido etiluidhmino-di(2-hidmxi-4.ó- 
dimetilfenibcdtico)). 
Gracias a este control de calidad, la riqueza en hierro quelado ha pasado del 0.5 - 
3.5% en el a%o 1999 al 3-5.4% de hierro quelado en el año 2002 (Lucena, 2002). 
LInttvduccidn 
La actual legislación está en proceso de revisión con el f in de incluir los agentes 
quelantes que han ido apareciendo o bien como producto principal de slntesis (EDDHSA) o 
bien como productos secundarios (o,pEDbHA), y los diferentes idmeros posicionales 
derivados de la sustitución, en diferentes posiciones, del grupo metilo en el anillo 
bencénico; EDDHSMA, EDDH6MA y EDDH4,6MA). Esto exige de estudios que evalúen la 
capacidad como fertilizante férrico de estos nucvos agentes quelantes en comparación a 
los compuestos habitwles. 
1.2.2 Análisis de mercado 
Utilizando los datas de Álvarez-~ern¿ndez (2000) y del Vadem6cum de productos 
sanitarios y nutricionoles del presente año (Liñan, 2003) se realiza un análisis de la 
evolución del mercado nacional de productos destinados a la corrección y prevención de 
deficiencia de Fe en cuya composición se encuentra el Fe en forma de quelato sintético. 
El número de productos con agentes quelantes sintéticos se ha cwdriplicado desde el año 
1990 (56) hasta el año 2003 (222). La figura 1.2. muestra la pmporción de cada uno de 
ellos con respp.cto al total dc agentes quclantes sintéticos. El EDDHA es el agcnte 
quelante sintético m& utilizado en las formulacioncs. Aunque el número de formulaciones 
con EDDHA ha aumentado, el porcentaje con respecto al año 1990 ha disminuido, 76% en 
1990 frente a un 67% en el presente año. Es importante reseñar el aumento de 
formulacionts con EDDHSA como agente quelante, 1 en 1998 frente a las 14 declaradas 
en el 2003, teniendo en cuente que dicho agente quelante todavía no está incluido en la 
vigente legislación como agente quelante. 
Figvo 1.2. Distribución del mercado de quelatos férricos 
sintéticos en función del tipo de agente quelante en distintos 
años. (Álvarez-~ernóndez, 2000 y Liñan, 2003) 
Si nos centramos en la presente campoñn, la figura 1.3. muestra la distribución de 
los productos que se utilizan como correctores de carencia de hierro simples 
comercializadas en España en el 2003 así como la distribucidn de los agentes quekntes 
sint¿ticos. bc los 287 productos comerciales, 222 contienen unagente quelante sintdtico 
como principio activo. bc estos 222 productos can agente quelante sintdtico, los que 
contienen EDDHA siguui siendo los m& abundantes (149 formukcionu). Si se diferencia 
entre los agente plantes  sintdtico fudlicas (EDDHA, EODHMA y EDOHSA) y los m 
fudlicos (EDTA y anólogos) aquellos c u b m  el 76% del merco& con lo que siguen siendo 




Fipuro 1.3. A) Distribución de los productos simples pam comgir la clorosis 
fbriui. B) Distribución de los quebtos f¿rricor sintéticos en h i ó n  del agente 
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Dc todo lo anterior se puede deducir la gran importancia de los productos 
conturiendo agentes quelantes sintdticos fudlicos duitro del meruido de los 
carrectares de carencias de hierro simples. S i m  ct al (2002) y Wmcz-6allcgo e t  al. 
(2002) han mttodos de slntuis novedosos que podrían significar la inclusión de 
L Intducción 
nuevos productos en el mercado. Además, y viendo la utilización de agentes quelantes que 
no están reqonocidos en la vigente legislación (EDDHSA) o los nuevos productos (o,p 
EDDHA), sería oportuno realizar una caracterización tanto de estos agentes quelantes 
como otros posibles de nueva síntesis con el fin de estudiar su capacidad como 
correctores de la clorosis f6rrica incluso antes de su aplicación sobre los cultivos. 
1.3.1 Síntesis de los agentes quelantes 
El EDDHA se sintetiza por primera vez por Kroll en 1957, utilizando un proceso de 
síntesis muy común en la preparación de a-aminoócidos que se conoce como 'síntesis de 
Strecker' (figura 1.4.). Knell y Kroll (1961) patentan esta síntesis tanto del EDDHA como 
de muchas moléculas homólogas, entre las cuales se encuentran el EDDHMA, EDDHSA y 
EDDCHA. Esta ruta de síntesis está limitada por la reactividad de la base de Shiff 
formada en la primera reacción (Frost y Freedman, 1959; Wilson, 1987). Hoy en día la 
síntesis de Kroll e t  al. (1957) a pesar de ser la m& eficaz desde el punto de vista 
químico, ya que produce el compuesto con elevada pureza, no se utilizo debida a que 
requiere el manejo de HCN líquido. 
1 H20 
HCI. 40°C 
Figura 1.4. Primera síntesis del EDDHA y sus compuestos homólogos (Kroll et al., 
1957). 
l. rnm¿ucc& 
Dexter (1958) proponc otra ruta para la obtención de EDDHA guc consiste en uni 
h ica  reacción. Se trata de una ~ c c i ó n  tipo Mannich entre fenol. glioxilato sódico y 
e t i l d i am im (figura 1.5.). Este método es el que se utiliza actualmente en el mercado 
para la pnparoción del EDDHA y todos sus derivados. 
FigM 1.5. Síntesis del EDbHA üexter (1958). 
Esta ruta de síntesis t ime como vemtaja respecta a la de Kroll e t  al. (1957) quc el 
número de manipulaciones que hay que hacer para obtuicr el EDbHA es menor y ademós 
no se utiliza el HCN. Sin embargo p n w i t a  el inconveniente de no producir un compuesto 
puro, ya que da lugar a diferentes idmeros posiciomks, en función de qué posición del 
anillo fenólico reaccion con el  ion diimonio, y a productos de policonduisoción (Alvonz- 
Fern6ndez e t  al.. 2002). Si se wponc que la reacción de un lado de la molécula del ion 
diimonio es dependiente de la del otro lado, para formar asf u m  moltcula simétrica, esta 
síntesis producir6 dos idmeros posiciamks el o,oIbDHA (&ido etilidiamino-di-(* 
hidroxifenilaútico)) y el p,pEbbHA (6cida etiliudiamimdi-@hidroxifenilac&tico)) 
(Petree et al., 1978). Sin embargo, b s o n  y W a n c  (1992), kkrn6ndez-Apaolaza et al. 
(1997) y más recientemente Cremonini et al. (2001) detectan la presencia de un isórnuu, 
posicional más como wultada de dicha síntesis, es decir, se formarían tres idmeros 
posicionalcs, los dos ya citados o,o€DDHA y p,pEDDHA, y el o,pEbDHA (dcido 
etildiamimhC(~.hidroxifenila~ticotN-@hidroxifenicetiw). Lo presencia de dicho 
compuesto ha sido detectada por Cnmonini e t  al. (2001) y demostrada sin ambigüedad 
por 66mcz-6all-p e t  al. (2002). Dexter (1958) y Petree e t  al., (1978) probaron 
diferentes condiciones para dirigir la sustitución sobre el fenol hacia la posición orto en 
la síntesis. 
A h & .  y con el fin de obtener agentes quelontes puros capaces de formar 
quelatos de hierro de alta estabilidad, üexter (1958) utiliza como compuesto de partida 
productos derivados del fenol en los que la posición poni del fml  est6 ocupada, 
impidiendo de &d forma la sustitución en p ~ .  Así, utilizando phidroxibencenosulf6nico 
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y el ácido phidroxihzoico se obtienen los agentes quelantes EDDHSA y EDDHCA 
respectivamente sin mezcla de isómuuis posicionales. Sin embargo, cwndo se utliza m 
crcsol o pcnsol, el EDDHMA que se obtiene será una mezcla de ir6muos posicionales 
del metilo. 
De forma menos generalizada. Hoefnagel y van üekkum (1994) proponen un 
procedimiento para obtener o,o-EDDHA y p,pEDDHA mediante una separación - 
intermedia de los isómeros de ácido ortP y pomhidroximandtlico respectivamente. 
Sierra et  al. (2002) han desarrollado un nuevo procedimiento para la síntesis de, 
entre otros, bis(2- 
OH 2 OH 
hidroxifenil~minoac~ticos 0, 
que presentan los grupos 
aminos unidos por uidenns 
R - 4 - c ~  hidrocarbonadas de diferente 
R  = 5 4 %  
R - S ~ H  longitud y estructura, y de 
ácidos etilendiamino-di(2- 
hidroxi)feniloc6ticos (2) 
distintamente sustituidos en el 
anillo aromático. 
El procedimiento (figuro 1.6.), consiste en la formación de bis-a-aminonitrilos por 
reacción de las correspondientes diiminaá con cianuro de trimetisililo (TMSCN) u otro 
reactivo equivalentes no generador de HCN en el medio, seguido de hidrólisis ácida del 
nitrilo p a ~  conducir a los ligandos anteriormente mencionodos. Una vez se tiene los bis- 
a-aminonitrilos se puede emplear una ruta alternativa para obtener otros ligandos de 
sumo interés con el fin de demostrar que la capacidad del EDDHA para quelar Fe de 
formo estoble a pH superions de 6 es debida a la presencia del grupo hidroxilo unido al 
anillo de bencuro en orto respecto de la cadena aminocarboxílica. Así, y parta evitar 
productos de retrocondensación. se realiza IJM hidrólisis de los nitrilos mediante una 
formilación previa de los grupos amino en los nitrilos (HCOOH/Ac&) seguido por la 
hidrólisis ácida con HCI concentrado (Vochal et  al. 2000 y Sigman et  al. 2000). De esta 
formo se obtienen el p,pEDDHA y el ácido etiliendiamino-di(2-metoxifuiilac6tico). 
(EDDMtxA). 
F i w  1.6. Slntcsis de Sierro et al. (2002). 
De la misma forma, como se ha mencionado anteriormente. variando las diominas y 
el salicilaldehido ¿e partida se pueden obtener agentes queiantcs dlogos al EbbHA. 
Así, si se utiliza salicilaldehido con derivados de la etikndiamh se obtienen agentes 
quclontu con los gqm aminos unidos por cadenas hidrocarbomdos de difcnnte 
longitud y csm#hFo. Porticndo de etiludimmim se o b t i  el EbbHA. de 
p~opikndimim se obtiene el &ido ppiluidiamino-di(2-hidroxifenilac¿tico) (PbDHA); 
dc butiíediamim, el &ido butiludiamino- di(2-hidmxifuiik~cético) (BbOHA) y de p 
xilildmmim, el &ido pxililuidiamim- di(23iidroxifuiilac6tico) @XbDHA). Si se 
utilizan dcnvados de salicilaldchído con etilcndiamim se obtienen agmtcs quelantcs 
andkgw ol EbbHA pero con diferentes substituyurtu cn el anillo de bcncuio. Si se 
utiliza 5-mctilsalicibkkhido r obtiene el &ido etiluidiciinidi(2-hidmxi-5 
metilfenilacético), (EDDHWA), agente quclante presente en algunas formulacionu 
conrcrciales y si se utiliza el 4-mctilsalicilaldehido se obtiuic el ácido etiluidhmino-di(2- 
hidn»<i4mctilfenil<icttico) (EDbH4MA). agente quelontc pumitido recogido m b 
legislación actwl. Por otro parte, y o diferencia de los métodos m6s utilizados ui la 
actualidad paro la prcparaci6n de ligandos comercioks, el procedimiento que se dacribe 
en esto invención permite obtener IKpnQr isodrica y qufmicanmte puros. con distinto 
tipo y grado de sustitución cn los anillos bcncénicas y con cadenas espaciadoras entre los 
átomos de nitróguw, de difu'ente longitud y estructura. 
66mcz-6a11cgo et al. (2002) desarrollaron dos rutas alternativos para la slntcois de 
opEbbHA, terw isbnicro posicionil que aparece en la slntcsis del EDOHA según 
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üexter (1958). y de cualquier otro agente quelante con estructura asim6trica. La primera 
ruta utiliza [irilglicimtos y glioxal como materiales de partida (figura 1.7.) la segunda 
ruta estd basada en la reacción de Streckcr utilizando buuoldehidos sustituidos y 
etilendiamim como materiales de partida (figura 1.8.). 
OH OM0 
Figura 1.7. Ruta de síntesis del o,p-EDDHA partiendo de orilglicimtos y 
glioxal. 
Figura 1.8. Ruta de síntesis de o,pEDDHA partiendo de bcnzilaldehidos 
sustituidos y etilendiamim. 
1.3.2. Emumiro & los ogrntu qdmtu 
l. Introducción 
Como ya u ha indicado en el análisis de mercado del año 2003 (apartado 1.2.2.). el 
agente quelante m& común en el mercado español de los quelatos f h i c o s  sint6ticos es el 
EDDHA. debido su alta eficacia en condiciones de campo. La estructura genérica del 
EDDHA así como de sus análogos sintetizados por üexter (1958) (EDDHSA), S i m  et  al. 
(2002) (PDDMA, BDbHA, pXDDHA, EDDH4MA, EDDHSMA, p,pEDDHA y EDDMtxA) y 
66mez-6all-p et  al. (2002) (o,pEbDHA) puede veme en la figura 1.9. 
Figura 1.9. Estructura genérica de los agentes quelantes análogos a EbDHA. 'Carbonos 
quirales 
La cstructuro del o.eEDDHA presenta seis grupos funcionnles donadores de 
electrones dos ácidos carboxílicos, dos ominas secundarias y dos fenoles. La fuerza de la 
coordi~cibn de los grupos donadore5 se relaciona con la acidez del metal y con 10 
basicidad del protón del oxígeno y del nitrógeno d o ~ d o r .  La mayor selectividad del 
ligando por metales m& ácidos (como por ejemplo, FeL y AI") sobre metales menos 
ácidos (como por ejemplo, Cu" y Zn") incrementar6 cuando incremente el número y 
basicidad de los grupos de oxigenos cargados (Huncock y Mortell, 1989). Así si se 
comparan las estructuras del o,eEDDHA con la del EbTA (agente quclante análogo al o,* 
EbbHA con seis grupos funcionales donadores de electrones; cuatro ácidos carboxílicos y 
dos aminas terciarias e incluido en la actual legislación) la sustitución de dos oxígenos 
carboxílicos por dos oxígenos fvdlicos, mucho m& básicos, (más concretamente la 
presencia en la moltcula del grupo fenolato con el hidroxilo en Morespecto de la cadeno 
de carácter aminocarboxílico) confiere a los productos de o.eEDbHA/Fes UM eficocia 
paro mantener Fes en disolución en suelos calizos, muy superior 01 resto de agentes 
qwlantes derivados de los ácidos poliaminocarboxllicos como el EDTA, DTPA o HEOTA 
q w  no presentan en su estructura el grupo fenohto (Lindsay, 1979). 
La presencia de nitróguios donodores llm a una mayor selectividad para metales 
que t i m  una alta afinidad por nitróguio (como por ejemplo, lnY, 6aY o ~e")  (Hancock y 
Martell, 1989). Adem& de h selectividad debida a los grupos funcionales, otros factores 
particulares de los agentes quelantes afectan sobre ni estabilidad. El 'efecto quelato', - 
definido por el tamaño del i6n metálico y por el número de 6tomos que forman el anillo 
entre el metal y el agente quelante, resulta de gran importancia para controlar la 
estabilidad del complejo y la selectividad. Asf. Hanwck et  al. (1985, 1986, 1989) 
apuntaron, mediante el uso de cdlculos de mecanismos molecularcs, que el tamaña del 
metal está relacionado con su preferencia por la formación de anillos, entre el agente 
quelante y el metal, de cinco o seis miembros. Complejos con metales grandes sufren un 
mayor grado de desestabilimción, mediante un incremento en el tamaño del anillo, quc los 
correspondientes complejos con metales pe<lueños. Esta obrcrwción satisface el hecha 
de que TMDTA (ócido trimetildiaminotet~(~cttico) forme quehtos menos estables que 
el EDTA con átomos grandes (por ejemplo con M" y con La") mientras que el q w h o  
TMOTA/CU" es m& estable q w  el correspondiente con EDTA ( ib t~ock,  1988). TMDTA 
contiene un puente de trimetildiamina mientras que EDTA tiene un puente de 
etilendiamina. Basolo y Johnson (1964) postularon que los anillos de cinco miembros 
forman quelatos m& estables que los anillos de seis miembros, sino contienen dobles 
enlaces. Otro factor muy importante a la hora de estudiar la afinidad de un metal hacia la 
formocidn de un quelato estable es la disposici6n espacial adecuada. Luceno et  al. (1996) 
vieron que la orientación estérica m& favorable era la causa de que el HBEb/FeY (ácido 
etilendiamim N,N-(o-hydroxifeni1)-N,N-(diacttico)) fuera m& estable que el 
EDDHA/F~* o el EDDH4MA/FeY, aunque ambos agentes quclantes tengon las mismos 
grupos funcionales. Oe igwl forma estos autores vieron que el aumento de tamaño del 
anillo del quelato de cinco miembros (HBED) a seis miembros (HPED; ácido etilendiamino 
N,N-(~hidroxifenil)-N,N-(dipropiónico)) producla un descenso en las constantes de 
estabilidad del quelato férrico formado de 10" a lo3' respectivamente (Ma and Martell. 
1991). Bannochie and Martell (1981) también explican utilizando lo orientación esttrica 
cómo el me-EDDHA forma un quelato férrico m& estable que el m-EDDHA. 
l. IilttVdIccidi, 
Por lo tanto, a k h m  &e disefiar un agente quclante con gran upccif icidad hacia 
un ión metdlico es necesario tener en cuenta las factores quc dependan del agente 
quelantc; mmrakza y número de grupos funcionales, número de miembros q u  forman el 
anillo resultante de la unión del metal y el a m e  quclantc; y del idn metólico; lo 
estructura ckbrdnica del ibn metdlico, su tamaño, cotado de oxidaci6n. número de 
coordimcibn, utuwquhnica, la nahiralua del e n k  entre el metal y el ligando. 
El EbbHA y sus compuestos homdlogos descritos en las síntesis de Sierra e t  al. 2002 
y de &hez-6allcgo e t  al. 2002 posea dos formas isoméricas (isomcrfa dptica). El 
EOWA y los compuestos hom6logos ncientunente citados posun dos formas isomáricas 
(isomería dptica). Dado que la moltcula de EDOHA posee cuatro dtomos quimles, dos 
átomos de carbono y dos átomos de nitrbguio, podrían resultar un total de 2' 
confofmacioncs de la quimlidad de estos cuatro átomos. Sqún Lin y col. (1994). lo 
restricción del enlace CHz-CK a una conformación sesgada (gauchc) impone uni 
disposición de los dos átomos de nitrbguio quimles entre sl: ambos nitr6genos timen a la 
vcz configuración R o S. Esta condición elimim tambiém lo posibili&d & quc se d t  
simetría especular en la moltcula, reduciendo los 16 conformeros a 8. En los cuatro 
conformeres con los átomos de N en conf iguración (R,R). los C quimlu pucdui ser (RP). 
(S,S), (R,S) o (S,R). Los (R.S) y (S,R) est6n relacionados por dos ejes, por lo que w la 
mima moltcuk, a b que se denomina ¡.%mero meso. Los uicntióniuPs (R.R) y (SS) son 
im6guiu cspccuhns, por lo que %lo dif icnn en la dirección de desviación del plano de la 
luz polariza&. Dado que la afinidad de las formas (R,R) y (S,S) por los protones y los 
metales es la misma, ambos m podrían ser separados mediante procesos químicos y 
generalmente se les denomina mezclo dl-racémica (Lucuwi e t  al, 1996). Los 
correspondientes 4 i%mcros con los átomos de nitidgcno con configuración (S.S), 
mpmsmtan imáguiu upcculam de los 4 con configuración (R.R). 
Figura 1.10. Isómeros racémico (A) (R,R>EDDHA/F~"; (B) (S.S>EDDHA/F~" y 
meso IC) IR.s~EDDHA/F~" del EDDHA/F~". 
En la figura 1.10. se muestra la estructura química de los isómeros geométricos del 
complejo fkrrico formado por el EDDHA. el Fe" se coordina octakdricamente con el 
EDDHA que actúa como un ligando hexadentado, obteniéndose un compuesto con 
estructura de anillo que protege al Fe" de su precipitación y del ataque de oxidantes. Si 
realizamos un estudio de la isomerh geométrica podemos observar que para el isómero 
meso-EDDHA sólo se produce una disposición espacial, con un grupo fenólico y otro 
carboxílico en el plano ecuatorial formado por el Fe" y los dos nitrógenos amínicos 
(disposición [6,5,5] donde la cifra central indica el número de ótomos que forman el anillo 
entre el metal y los nitrógenos y las otras cifras indican el número de átomos que forman 
los otros dos anillos ecuatoriales) el otro grupo fenólico y carboxílico se encuentran en el 
plano axial (C en figura 1.10). Esta disposición debe contener el 50% del EDDHA/Fe". 
Para los enantiomeros de la mezcla dl-racémica (A y B en figura 1.10), se pueden dar dos 
disposiciones espaciales diferentes dependiendo de si los grupos funcionales que estón en 
el plano ecuatorial son los dos grupos fenólicos [6,5,6] (estructura más estable según 
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üernauer, 1976) (A en figura 1.10.) o los dos grupas carboxílicos [5,5,5] (estructura que 
contribuye con menas del 0,5% a la totalidad del 50% de la mezch dl-racémica) (0 en 
figura 1.10). Bailey e t  al., 1981 fueron capaces de separar los dos isómeros en cantidades 
importantes y demostraron cristalográficamente la presencia predominante de la 
disposición [6,5,6] en la mezcla racémica. Sin embargo Ahrland e t  al. (1990) encontraron 
que para el caso del EbDH4MA/FeL, el idmero más estable era el muo. El mismo 
resultado obtuvieron Bannochie e t  al. (1991) cwndo separaron los idmeros del a m e  
quehnte TMPHPG (ácido trimetilendiamiw-di-(2-hidroxi-3,5dimetilfenihc~tico)), 
agente quebnte an61ogo al EDDHA y al EDDH4MA. Esto es debido a que la presencia de 
gupos metilos en el anillo bencénico favorece más b formación de la. forma racémica 
menos estable [5,6,5]. 
Ademds, si se analiza como afecta la prolongacidn de la cadena carbonada sobre la 
estabilidad de los idmeros, Bannochie and Martell (1991) demostraron que cuando se 
añade un p p o  metilo en la cadena carbwda que une los grupos amiw, h d i f m i a  
entre las constantes de estabilidad de los idmeros ~ ~ - T M P H P G / F ~ ~  y mese 
TMPHPG/Fes disminuye con respecto a los idmeros del EDDHA/Fe? 
Los diferencias encontradas entre los dos isómuw gcométricos de estos quelatos 
férricos han sido estudiadas tan d l o  para el EDDHA/Fes y se relaciona 
1 fundamentalmente con su comportamiento cromatográfico, mistalográfico y su espectro 
en el UV-visible (Hill-Cottingham, 1962: Ryskiewich y &h. 1962: McCreury et  al., 1962). 
La asignación de cada idmero a su respectiva banda la resalvieran üamk y Chen (1987). 
üe esta forma se identifica la banda roja para el idmero dl-rac&nico-EDDHA/Fe3 y la 
I bando violeta para el isdmero m w E b b ~ A / F e ~ .  Ahrland et  al., (1990). Deacon et  al. 
(1994) y Hern¿ndez-Apaolaza et  al. (1997) consiguen separar los idmeros geomktricos 
del EbDH4MA/FeL por cromatografía. En g e m l  los espectros uv-visible de estos 
compuestos presentan tres máximos de absorción a 206.280 y 480 nm que c m p o n d e n  
al anillo de benceno, a la sustitución en orto- en dicho anillo (Jaffe y Orchin, 1962) y al 
enlace Fe-fenolato respectivamente. La absorción en el visible difiere muy poco entre los 
guchtos EbDHA/FeL, EDDHMA/FeL y EDüCHA/FeL, así como entre rus 
corrupomlientes isómeras geométricos. Por ejemplo, los isómeros p m t t r i c o s  del 
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EDDHA/F~* presentan una diferencia en el máximo de absorción en el rango visible de 5- 
10 nm, comcrya se había comprobado por el diferente color que mostraban las bondas 
durante su sepamción cromotogrófica. En el caso de los isómems gcomttricos del 
EDDMA/FL* lo seporación del máuimo de absorción en el rango visible u de 8-9 nm. 
Para la determinación del Fequelado de los quelatos férricos se han prol>ucsta dos 
tipos de mitodos: los colorimétricos y los cromatogrdficos. Éstos Útimos los m& 
utilizados actwlmente. 
1.4.1 Métodos colorimLtriws 
Se basan en la medida de la absorcicín a una determimda longitud de onda de lo 
disolución del quelato férrico bien directamente o después de un tratamiento previo con el 
fin de eliminar Fe prewite en la formulación que M est¿ quelado. O r p h a ~ s  y Hadjilwcas 
(1984) proponen un test de laboratorio para quelatos férricos aplicados a suelos calizos. 
Hjelte y Aminken (1989) comparan la estabilidad de un producto comercial de 
EbbHMA/Fe* con EDDHA/Feh (Scguestrene) mediante un mitodo fotométrico. Luczm et 
al. (1992') desarrollaron un test rápido para evaluar la eficacia de quelatos firricos 
comerciales, del tipo EDDHA/F~". EDDH~MA/F~* o similares. Shcnker et  al. (1992) 
proponen un nuevo mttodo colorim~trico para' h determinoción de agentes queiantes 
mediante la formación del complejo Cu-CAS (cromo-azurol-S), a partir del quelato de cobn 
y la posterior medida a 582 nm. 
Estos mktodos presentan el inconveniente de que otros compuestos presentes en la 
formulación del quelato férrico, pueden absorber a la misma longitud de onda y por tanto 
los resultados obtenidos no son directamente proporcionales a la riqueza en Fe unido al 
ligando. 
1.4.2. Métodos cnwnatográficos 
1. ~tfxducciá, 
Las separacione cromatagdf icas son muy utilizadas para el análisis de quelatos de 
Fe3. Se han emplcado muy divuws técnicas cromatagráficas como son: cromatagmfla en 
papel (HillCottingham, 1962). cromatagmfla en capa f im Qatch, 1983). cromatografla en 
columna de vidrio prepamtiva (Boxema, 1979; BMw>chie y Martell, 1989) y cromatagmfía 
líquida de alta ef icacia (HPLC). üe este Último tipo de cromatagmfía aistegwn d i i d a d  
de métodos discñodos para el análisis & diversas guchtos fémicos &EüTA (Yanqxhi  et 
al., 1983: Vulczky y Rudzinski, 1984; Buchbergcr e t  al., 1991: Parkcs e t  al.. 1981: Vande. 
Gucht, 1994; h c o n  et  al., 1994: Luceno e t  al., 1996; Hernández-Aplaza et al., 1997), 
DTPA (Vande bucht, 1994; üeacon et al., 1994; Lucena et  al., 1996: Hemández-Apaolaza, 
1997). EDbHA (Barak y Chen, 1987: h c o n  e t  al., 1994: Luceno e t  al., 1996: kkdndez-  
Apaolaza et  al., 1997, Hernández-Apaolaza, 2000). EDDHMA (üeacon e t  al., 1994; Luceno 
et  al., 1996: Hcm6ndez-Apaolaza e t  al., 1997) y EbbHSA (Hcnibidez-Apolaza, 1997). 
Actualmente E N  tKne publicados dos mttodos para cuantificar los agcntes 
quelantes utilizados en el mercado utilizando cmmatogmfía iónica. El m¿todo EN 13368- 
2001:1(2001a) para los agentes quelantes EDTA, HEOTA y DTPA y el d t o d o  EN 13368- 
2001:2 (2001b) para los aguvtes quelantes EDDHA y EDDHMA. úarch-Marco e t  al. (2003) 
realizaron una comparación del mCtodo normalizdo EN 13368-2001:2 con el mttodo de 
L u m  et al. (1996) utilizando productos camerciales que contenían E D D H ~ M A / F ~ ~  y 
EDDHA/FeS. No se obsuvoron diferencias signif icativas aunque el mttodo deLuwnii etal. 
(1996) era capaz de separar los diferentes is6meros y distinguir entre diferentes iJ6muPs 
posicionales del EDDH~MA/F~*. 
Además existe otro d t o d o  normalizado que cuantifica el %Fe quelado mediante un 
mttodo de resina de intercambio catidnico (EN 13366-2001, 2001~). Sin embargo este 
d t o d o  no identifica ni cwntifica el agente quelante presente. 
Hundndez-Apolaza et al. (1997) hipotetizaron, a partir de los cromatogramas 
obtenidos para EDDHA/FeS, que el EbbHA utilizado para la preparación de quelatos de 
EDDHA/F~" comerciales podían contener contidades significativos de los idmeras p,p 
EDDHA y o,pEDDHA. Sin embargo, esta hipdtcsis no se pudo confirmar debido a la falta 
de potrane.5 de estos productos. Cremanini e t  al. (2000, 2001) utilizaron RMN uni y 
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dimensional para identificar la presencia de &tos y otros compuestos de descomposición 
y de condensación. üe igual forma Álvarez-fenidndez et  al. (2002) demostraron, 
utilizando RMN mi y dimensional, que los quelatas con EDDH~MA/F~* contenían 
isónwos posicionilcs &l EDDH4MA. Este d t o d o  cspcctroscópico se utiliza mucho para 
caracterizar los agentes quebntes de nueva síntesis. Asf ú¿mez-6ailqo et  al. (2002) 
caracterizaron el o,pEbbHA mediante las técnicas de 'H-RMN y 13c-RMN. 
- 
i El inconveniente de esto ticnica espectroscópica es que sólo es capaz de cuantificar lar impurezas de origen orgánico, sin embargo, en este tipo de m e s  quelantes las impurezas & origen inorgánico que se originan durante la síntesis pueden 
adquirir una gran importancia ya que pueden afectar a la capacidad total de complejación 
del agente quelante. 
i 1.5.1 Constantes de formación 
l 
i Esta clase de agentes quelantes, además de ni uso agrícola (Chen y Bamk, 1987). son utilizados en otros campos de la ciencia. En los Últimos años se est6 realizando una 
1 investignción intensiva para aplicar estos agentes quehtes o w análogos con fina 
! médicos (Sermtice et  al., 2001; Mortell et 01.. 1999; Liu y Haider. 2002a y 2002b). En todos los casos cuando se diseña y sintetiza un producto es necesario conocer SU grado de selectividad y de complejación entre el a h e  quelante y el metol o metales que, de 
1 forma mayoritaria, se encuentren en el medio donde se van a aplicar. 
d 
i Mortell y Motekoitis, (1992) resumieron los pasos a seguir para colculor lo estabilidad de los ogentes quelantes en medio acuoso. Bósicamente se trata de utilizar mttodos potenciomttricos y espectrofotomttricos para calcular las constantes de 
protonación y los constantes de estabilidad entre el agente quelante y los metales. Luego 
sc realiza uno especiación química para determinar el comportamiento de esos productos 
en disolución acuosa. 
Frost et  al. (1958) fueron los primeros en determinar las constantes de 
protonación o formación de complejos de Co", MgZ*, Cu", Ni2', Zn2* y ~ d "  con EDDHA. La 
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constante de estabilidad EDDHA/FeL no fuuw, capaces de determinarla y tan %lo la 
estimaron (log KHL >30) debido %que la alta estabilidad de dicho quekto hacía imposibk 
N determinación utilizando métodos potenciométricos. 
Más adelante, Andcngg y L'Eplattenier, (1964) detuminaron la constante de 
estabilidad del EbDHNFeL utilizando la competencia urtre agentes quelantes (Log KHL = 
33.91). Bamochie y Martell, (1989) ~cponuwi y calcularon los conrtontes de protanación 
y de estabilidad con diferentes metales, entre ellos el Fe9, de los isbmews rnc4~.EDbHA 
'.y mc&ic&DbHA. Para el cálculo de las constantes de estabilidad con Fe* utilizaron un 
método cspcctrofotom¿trico. Adunds usan el pFe @Fe = -log Fes) como parám~tm para 
estimor la estabilidad del quelato, así ctmnto mayor es el pFe, menos metal libre deja en 
el medio y por lo tanto más estable es el quelato. Este fndicc da UM información m& real 
sobre la cstabilidod del queloto que la propia constante de estabilidad. Posteriormente 
Bannochie y Martell, (1991) emplearon la misma metodología para separar y caracterizar 
los i % m s  del TMPHP6, -te quelante análogo al EbbHA. Ahrlond et al. (1990) 
determinaron las constantes de estabilidad de los diferentes iJómcros del 
EDDH~MA/F~*. La secuencia de estabilidad obtenida fue contraria a la obtenida ur el 
uw del EDDHA, de tal forma que el mc-EDDHA/Fe9 y el nmo-EbWM~/Fe* 
resultaban ser los iodmuw m& cstablu. 
Lo misma metodología ha sido mpkuda para caracterizar aguites quclontes 
análogos al EDDHA (HBED y sus análogos) (L'Eplattenier et al., 1967; MocMillon et al., 
1974; Taliafuw y Martell, 1984: Clark y Mortell. 1988; ~o tek i t i s ,  et al., 1989; 
Motckoitis et al., 1990: Motckoitis et al., 1991; Gancohpun et al., 1992: Ma y Martell, 
1993; Ma et al. 1994a,1994b). Este tipo de compuesto. adogos al HBED, M presatan 
carbonos quirales y en ellos se ha estudiado el efecto de la variación en la estructuro 
molecular sobre su capacidad de complejación. Sin mbnrgo este mismo estudio todavía 
M se ha realizado ur los agentes quelantes análogos al EbDHA y sería convuliente con el 
f in de detcnninor lo capacidad complejonte de los agentes quclontes p existente pero no 
camcterizados (EDDHSA, p,pEDDHA, opEDDHA) como de aquellos de nueva síntesis 
(Sierra et al., 2002). 
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Como se ha comentodo anteriormente, existen otros parámetros que definen mejor 
la estabilidad del agente quelantes con un detuminado mctal. Bannochie y Martell, (1991) 
utilizan el pFe cómo parámetro que define la estabilidad del €bbH~/Fe*. Como estos 
autores trabajan en disolución, dicho parámetro &lo depende de la constante de 
estabilidad del metal involucrado y de las constantes de protonación del agente quelante. 
üe igual forma, cuando se realiza lo distribución de las diferentes e s p i e s  que 
forman el quelato, Martell y Motekaitis, (1992) lo obtiene en un sistema en disolución. 
Sin embargo cwndo un quelato se aplica en un cultivo hidropónico o en un sistemo 
suelo/planta son muchos los foctores que hacen variar la estobilidod intrínseca del 
quelato. Por lo tanto sería m& ml el cálculo del pFe y la distribución de las especies 
utilizando en un sistema que incluya la mayoría de los quilibrios que están presentes en 
las condiciones reales donde se aplican y que afecten a la estobilidad del quelato férrico. 
La especiación quimica es una ttcnica que permite obtener la distribución de un 
componente dado en sus especies 
individuales. Es por tanto una 
herramiento fundamental para predecir 
el impacto de los distintos compuestos 
(como los quelotos) en el sistema donde 
estén incluidos. Para realizar el proceso 
de especiación es necesario establecer 
los distintos equilibrios químicos que 
u 
realcionan las especies individuales. El 
uso de modelos de especiación químico 
no está lo suficientemente extendido 
F i  1.11. Diglnmo de los reacciones & en las investigaciones de químico del 
ecuilibrio de los ióms metólicos y los quelatos suelo, ya que algunos autores inciden en 
en suelos (Lindsay. 1979). 1: especies con 
el hecho de que el equilibrio no se agente quekmte. Ii: iones libres. 111: faros 
sólidos. alcanza nunca en suelo. Sin embargo, 
f. lhtducciiin 
Lindsay (1979) indica que, a pcsar de no establecerse nnca dicho quilibrio, su 
conocimiento u básico para coMccr hacia donde evoluciona nuestro sistema. Ademés las 
mccianes en disolución son por lo general m& rápidas y su quilibrio en el suelo si se 
alcanzaría. 
Dada la compkjidad del sistema suelo es necesario recurrir a programas 
infarmatizados de cspciación, entre ellos (6EOCHEM. SOILCHEM, A L H M I ,  CHESS, 
GMIN, LEACHM, etc). MiNTEQA2 (Allisan e t  al. 1990) contiene una base de datos 
modificada por Lindsay, (1979) en la cual se recagem además de los equilibrios de 
reacc ion~ que involucmn sólidos particulares del suelo, lo0 equilibrios de agente 
quelantes como DTPA, EDTA y EDDHA, entre otras. M i d o  a la inclusión de estos 
compuestos, u pueden obtener los diagmmas de estabilidad de sus quelatas frente a pH 
en distintas condiciones del suelo. üe esta manera se pude conocer la concentración de 
ekniento que pcnwiccc quelado en función de b fase sólida que controk su solubilidad 
en el suelo. La figura 1.11. representa los quilibrias que interrelacionan el metal con el 
ligando ur un suelo súhlando la importancia de las fa- sólidas. 
El empleo de estas modelas sobn q u e h  férricos de nueva síntesis s i w  para 
predecir la estabilidad y mctividad de estos compicstos en situacianes reales, de tal 
forma que sirva de herramienta para ayu&r a sekcciunar, pmhmente a su 
comcrcialización y a su aplicación, el tipo de quelato que m& se adecua a las situaciones 
concretas. 
1.5.3. Estabilidad del guloto fbrko 
Cwhda un quelato férrico e aplicado al &o (cultivo hidrapónica a suelo), son 
w i a s  IOS factores que afectan sobre su estabilidad. Á b - ~ u n b r d u ,  2000 hace una 
revisión extensa de estas principales factores así como de los que influyen en la 
degradación del quelato férrico. 
A modo de resumen se pueden &ir que: 
El intervalo de pH en el cual es estable el quelata fémico dcpuidc del agente quelante 
(Hjelte y Aminken, 1989; Cadahla et  al., 1987; Lucuwi et  al., 1991a) 
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Tanto los ligandos como el Fe van a sufrir la competencia de otros aniones y metales 
presenta en la disolución. En suelos calizos ha de tenerse en cuenta la posible 
sustitución del Fe quelada por el & y Mg presentes en la disolución. La prcsuicia de 
cantidades elevadas de Cu, Mn y Zn y concentraciones bajas de Fe-EDDHA origina la 
formación de quelatos de esos micronutrientes con el EDDHA, pudiendo Ilegcir a 
provocar clorosis férrica en los cultivos, sobre todo si la cantidad de Cu es 
importante (Tong et  al., 1986). - 
La degradación afecta fundamentalmente a la parte orgánica de la molCcula (lignndo). 
Se trata de un proceso lento, Lahav y Hochberg (1975) comprueban que el EDDHA 
permanece i ~ l t e r a d o  en suelos durante m& de dos meses. Hernández-Apaolam 
(1997) no encontró pérdidas de Fe-EDDHA en productos comerciales de 25 años, 
conservados en forma sólida. Factores como la biadegradación y la fotodegradación 
pueden afectar sobre la estabilidad de estos quelatos. 
= La reactividad de los quelatos férrico en el suelo depende de los procesos de 
adsorción a los diferentes componentes del suelo (carbonato cálcico, arcillas, oxidos 
e hidróxidos y materia orgánica). De los estudios realizados por Álvarez-~ernández, 
1995; Álvarez-~ernández et al., 1996; Álvarez-~erndndez e t  al., 1997; Hernández- 
Apaolaza, 1997 se desprende que la presencia de materiales orgánicos, arcillas tipo 
montmorillonita-Ca y óxidos de hierro (ferrihidrita) intervienen de forma 
considerable en lo adsorción de quelatos férricos Fe-EDDHA y Fe-EDDHMA en 
suelos. 
Como se ha podido comprobar son muchos los factores que afectan sobre la 
estabilidad y persistencia de un quelato férrico además de estabilidad de dicho quelato. 
Sin embargo es evidente que la estabilidad es un factor decisivo. Si un quelato no es 
suficientemente estable no permanecerá en disolución en condiciones agronómicas. Es por 





W r o  quipo de trabajo, en colaboración con el del br. Sierra del bcpartamento 
de Química pgdnica de la Unirnidad Complutense de Madrid. rrtd colaborando m la 
slntesis, caracterización y aplicación de nuevos y tradicionales quelatos con fines 
agrícolas de modo que m obtengan mctodologías más económicas y con menor impacto 
ambiental pam la corrección de la clorosis férrica. En concreto, este troba~o es parte 
cmtml  de dichas invcstigacioncs en las que nos p q m w w s  como objetivos: 
- Objetivo 1 - 
PONER A PUNTO UNA METOOOLO~ÍA PARA CARA-R LOS 
Q U M T O S  FÉRRIcos, ANÁL060s A DI(2-HIDROXIFENIL) 
AMINOAC~T~COS, Y PREDECIR SU COMPORTAMIENTO EN 
CONDICIONES AGRON~MICAS. 
Pam desarrollar esta metodología es necesario realizar unos determinaciones 
analíticas previas sobre el agente quelonte y, a continuación realizar un estudia de su 
comportamiento en condiciona agronómicas. Paro conseguir esto es necesario: 
Objetivo 1 .l. Puesta a punto de un ' mktodo analítico pom determimr la 
capacidad complejante del agente quelonte con Fe*. 
Objetivo 1.2. Puesta o punto de un método analítico para determimr las 
constantes de formación del agente quelante: c m a n t u  de 
protonación, constantes de estabilidad de los quelatos con FeL y 
con los metales que puedan afectar a su estabilidad en condiciones 
ogronómicas (Cú", Mg2' y Cu"). 
Objetivo 1.3. Determinación del pM (-log(MW)) como índice de estabilidad del 
quelato en condiciones de disolución y en condiciones agronómicas. 
2. ajetiws 
ObJrHvo 1.4. Estabilidad de los quelatos ftrr icor m diferentes condiciona 
agronórnicas mediante su modclizacidn 
Con h metodología ademada paro caracterizar y uhidiar b estabilidad de los 
agentes qdmtw, &a se podrá aplicar tanto sobre los q u e h  f¿rricos yo existentes 
en el  murado cómo p a ~ ~  realizar uwi M i g o c i a i  sobre nucMs fonnubcioncs con el  f in 
de encontrar nuevos quelatos ftrricos eficaces para corregir h clo~osis ftrricci. 
- Objetivo 2 - 
EFECTO M LAS MObmCACZONES M U ESTRUCrVRA 
M O L H N U R  E L  A6ENi€ WaANE SOBRE SU CAPACibAb PARA 
COMPLEJAR Fes*. 
&idos etikndiamino -di(fenihcéticos) con sustitución total o parcial del grupo 
fenolato con J hidmxilo en &o rcsp.cto de la coduio de &ter a m i ~ x f l i c o .  
= Ácidos etilendiamino-di(2-hidroxi~eniIacttico distintamurte sustituidos m el anillo 
aromático. 
m Acidos di(2-hidroxifuiil)amir~~1cLticos con los gnipo~ ominos unidos por cadups 
h i d r o c a r b d a s  de d i f u w t c  longitud y estructura. 
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3.1. ABSTRACT 
Iron chelotu anniogous to  ethyiuicdiami~di(ortho~droxyphur/~~cetic acid 
(EDDHA) are the fertilizers chosen to  treut iron chloroJis of crops grown on calcareas 
soils. Chamcterisation of these synthetic ligands should be made to  establish their 
chemical behaviour and efficiency as chlorosis correctors. The oim of this research was 
to  develop an appropriate methodology to  screen new iron c h e k t u  using anglytical 
determinations and chemical equilibrium concepts. E ~ D H A / F ~ ~ ,  EDDH~MA/F~". 
EDDHSMA/F~" and PDDHA/F~" chelates were compared to  check the proposed 
methodology. Titrimetric purity, p ro to~ t i on  and, Ca, Mg and Fe" stability constants, 
pFe and species distribution in mrtrient solution and soil conditions were determined. 
The iron chelote stability constants were in order EDDHA > EDDH4MA > 
EDDHSMA > PDDHA. When pFe was calculated. the larger value corresponds to  
EDDHA/F~" chelate at  pH below 8; but at  pH above 8 the EDDH4MA/FeL shows the 
larger pFe valws. When the speciu was plotted against pH, the dominant species was 
FeL at the physiological pH range in oll cases. The pH at a F U L T  ratio of 80 % in both 
Fe(0H)- and F&i systems was considered as an iron chelate stability index. This 
index was EDDH4MA> EbDHSMA> EbbHA> PDDHA in both systems, but shows that al1 
of the chelates tested were sufficiently stable in most soil and nutrient solution 
conditions. 
I n  conclusion, the proposed procedure is 'adeqwte for the preliminary evaluation 
of the synthetic chelating agents, using important parameters nich as analytical ond 
speciation properties to  predict their chelating behaviour and efficiency in nutrient 
solution and soil conditions. 
Iron chelates derived from ethylendiomine-di(ortho-hydroxyphenyl)acetic acids 
(EDDHA) are the fertilizers chosen to treot iron-chlorosis (Mengel and Kirby, 2001.). 
I ron chlorosis is a nutritional disorder of Fe in plants charocterized by a significant 
decrease in chlorophyll that reduces yield in many crops (Chaney, 1984). The 
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performance of iron sources used t o  correct chlorosis depends on the soil type and the 
chemical properties and/or purity of these products. It has olso long been known that 
competing cations such as Ca" and Mg2* may displace Fe* from some chelates. PCndering 
it unavailable beca- of its precipt?ation in high pH soils. 
To study the commercial chelatrd~e*, scvtpol mcthods hovc bun describcd: 
using Atomic Absorption (AAS) and UV-visible spectrophotometry (Hemández-Apaolaza 
e t  al. 2000). as well m methodologies based on the reactivity of the chelates (Lucena et  
al., 19920; Lucena e t  al., 1992b; Álvarez-~ern¿ndez e t  al., 1997). High Performance 
Liquid chromatogwphy (HPLC) (Barak y Chen, 1997; Lucena e t  al., 1996; Hemández- 
Apaolam et al., 1997) has also bun used. 
The 98/3/EC directive regulates the iron fertilizers ond other micronutrimt 
chelates used as they are or incorpomted in mixed fertilizers. Six chelating agents, al1 
polyamine-carboxylic acids, are permitted for this purpose: EDTA, DTPA, HEOTA, 
EDDHA. EDDH4MA and EDDCHA. 
The anilyticol techniques reported above are useful in quantifying the chelates in 
commerciol products, but, they are not useful in comparing iron chelate behaviour with 
different chelating agents. For this propose, the methodologies reported are frincipally 
biological tests (Álvarez-Fernández, 2000), but they depend on many factors (soil 
properties, plant development, weather conditions and so on) that can be gnatly 
affecting the effectiveness of the iron chelates undcr study. 1n addition. solubility 
tests, stcibility in solution conditions ((lucena et  al., 1 9 9 2 ~  Lucena et  al., 1992b). pH-Ca 
stability and the interactions of the chelating aguits with different soil materials 
(Álvarez-Fwnbndez et al., 1997) were also used. However, chelating agemts from 
commerciol chelates containing a large number o f  impurities are usually etnployed: thus, 
their stability is significantly offected (Cremonini et  al., 2001; harez-fun¿m&z et  
al., 2002). For this ruison it is advisable t o  use chelating agents of high purity and to  
model their chetnicol stability in order to  predict their soil reactivity and plant ruponsc. 
The aim of this paper is to  develop a methodology to screen iron chelates through 
analytical detuminations and speciation in agronomic conditions. The well known ligands 
EDDHA and EDDH4MA (sce 1 and 2 in figure 3.1.) as well as the new ones EDDHSMA and 
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PDDHA (S- 3 and 4 in figure 3.1.) w u u  chosen to  check the p r o p o d  methodology. 
More detoiled applications will soon bc'publishcd. 
(1) EOOHA HC (2) E b b W  % 
3 EOOMMA 
Figurc 3.1. Structure of the ligands 
(4) POOHA 
3.3. MATERiALS ANO METWODS 
Cheloting agents used in this research study were qnthesized according to Sierro 
et  al., 2002. 
Potentiometric meosurements and purity determinations were pedormed with a 
Metrohm 719 and/or 721 potentiometers and a Metrohm combined pH glass. 
Spectrophotometric titrations and Fe" stability constonts were carried out using a 
Metrohm 662 spectrophotometer. Both potentiometvs were controlled by a TiNet 2.4 
software for PC. 
Al l  reagents used in this work were of a ~ l y t i c o l  grade. All aqueaus solutions were 
prepared with water according to type 1 grade (ASTM standards, 1995). The 
tempemture was mointained at 25.0 i 0.5OC. and the ionic strength was adjusted to  
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0.100 M by the addition of M. Chelating ogent solutions w c n  pnporcd undcr N2 
atmosphcn. Cdl2,  MgClz, M, k0H. HCI and FeL stanáard solution w c n  obtaincd 
from Mcrck Chunical Co. FeL, th* a d  Mg" solutions w c n  standardizcd by Atanic 
Absorption Spcctroscopy (A&) with a Perkin Elmer Amlyst 800 spcctrophotomcter. 
Chelating agent solutiow 1.00.104M w c n  pnpand d the pH was adjurted t o  6 
by the addition of 2mM MES buffer [2-(N-morpholino)ct~lfonic acid). 
Thc test solution (60 ml) was containcd in a 150-mL thumostatcd jackctcd 
ruiction vcsscl with cm airtight cap f i t tcd with gas inlct aná cutlct tubes, the combincd 
pH glass electrode, thc whitc light spectrode and two piston burettu, t ip extcnding 
below thc surfacc of the solution, and a magnetic stirrer. Thc photomctric titration 
consists of the addition of 4.47.104M FeY standard solution to  the chelating agent until 
the absohncc at 480 nm prcJuits no chonges. End-point titration was colculatcd for 
two limar scgment.4 intcrscction (Willard e t  al., 1988). Molar absorptivitim for the 
chelatu wcre also dctermincd at  480 m. 
Potentiomctric titrations wcre described in dctail cl~uwhere (Martcll y Motckaitis, 
1992). Fwr  quivalents of standard base (0.200 M) werc added to 'thc solution in order 
to  dissolve the ligad. 10-20 mg chelating agents wcre disolved t o  determine the 
protomtion constants. Whui ncLdcd, Ca or Mg solution wcre addcd in ligand:mctal[l:l] 
and [1:10] rattio to  determine their stability constants. T k  solutions w c n  dilutcd t o  a 
f iml volumc of 50.0 ml. A volumc of 25 ml of thc experimental solutionwas back-titratcd 
t o  pH 2.5 or until precipitation of ligand occurred with aqucous 0.0500 M HCI. 
All formation constants, exccpt fw thc protomtion constants corresponding with 
phuwl dissociation, w v c  calculatcd using thc FORTRAN progrom BEST (Motckaitis and 
Martcll, 1982) (ducribed in dctail clscwhere (Martcll and Motckaitis, 1992). 
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lhe fiKt and sccond protonitions occur at  high pH, where potentiometric 
muisuretnents k o m e  imccurate. Then their protonition constants were determined 
spectrophotometrically, since the combimtion of protons with the phenolic grwps are 
accompanied by extensive changes in the absorption spectra (L'Eplattenier et  al., 1967). 
For eoch ligand, ten l.104M solutions were prepared with the ionic strength adjusted to  
0.100M with NaCI and pH adjusted from 10.5 to 13.5 with 0.3-0.5 pH intervals. 250 - - 400 
nm spectra were obtained in a Shimazdu UV-Vi5 spectrophotometer. Absorbance 
measurements were recorded at the wavelength maximum of each chelating agent 
solution. Similarly, the molar absorptivities of LC and L H ~ -  species were estimated at  pH 
13.5 and 10 respectively (at theses pH values the other species are lower in 
concentration). The protonition constants and molar absorptivities for the phenolic 
protons (first and second association constants) were determined with an in-house 
fitt ing program using Solver twl of Excel'. 
Finaiiy, iron chelate solutions of 1.00-lo4 M were prepared os a 1:l complex. The 
solutions were titrated with aqueous 0.200 M NaOH titrant from pH 2 (or from pH 
where iron chelate was colwrless) t o  pH 12. The absorbance measurements of the 
solutions were recorded at  480 nm at each 0.05-0.1 pH interval, depmding on the curve 
zone. The stability constants (kd, KFI>U. and kc/O"&) were calculated from the data by 
the use o f  an in-house program using Microsoft Excel Solver' (Maleki et al., 1999) 
A comparison of the total sequestering abiliiy of the ligands can be made through 
the colculation o f  pFe values, where pFe = -log [Fe"]. The pFe and species distribution in 
several conditions were obtained using the equilibrium speciation model MINTEQA2 
program (Allison et  al., 1990). Both component and thermodynamic databases were 
modified in order to include the ligands and species formed respectively. Hoagland 
nutrient solution composition was used to calculate pFe and species distribution at 4-13 
pH range ([Fes]= [Ligandl; 1.00.104M; [Cal= 1.60.10-3M and [Mg]=8.00.104M). 
Additionally, in order to study the behaviour of the iron chelates in nutrient 
solution and soil conditions, the species distribution was plotted using Hoagland nutrient 
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solution again but in these cases F e ( O H b  
[Fe(OH)-+3S ~ F P  + 3 4 Q  lo& =3.54] and Fh i i  
[Fe(OH),+3H' o~d* +3H20 lo& =270] equilibriums were introduced into the 
models respcctiwly as possible solids controlling the solubility of ~e~ (Lindsoy, 1979). 
Titrimetric purity of the chelating agents and molar abáorptivities are shown in 
Toble 3.1. All products show a high purity, from 87% to 95% and their molar 
absorptivities ore also close t o  those published elsewhere for EDDHA and EDDH4MA 
(Ahrland et al., 1990). 
' Tabk 3.1. Puritf (%) for c h M i n g  agents determined by 
mectroDhotometric titration. 
Titrimetric Purity Molar Absorptivity 
Chelating Agents (%) (M-') 
. . 
EDDHA 90.6 I 0.3 4721 
PDDHA 95.5 I 0.9 4652 
The method used to  determine the purity was adeqwte to  characterise these 
products because it is based on the high stability of the chelate/FeB. The purity of the 
chelating agents was also determined by potentiometry with tu" as titrant solution in 
order to  test and to  compare both titrimetric niethods (data not showed). 
Due to  their high degree of purity, the ligands used may serve as standards for 
the a ~ l y s i s  and qwntification of commercial chelates (Sierra et al.. 2002). 
. 
Protonation and stability comtants are shown in Tabk 3.2. The f i rst  two 
protonations, Kln and kn, c m  to p h l a t e  oxygui protonatians and wcrc 
detumined spm3qhtometriui l ly from the ultmviolct abswption bond at 295 nm. Log 
K,' and bn were determined by potentiometric back-titrotion and cornspond t o  the 
protonation constants of the acondmy mine n i t r ogw  (Bomochic ond Martell, - 1989). 
I t  is not posible to  obtain the protonation constants comsponding to  the carboxylate 
oxygem because, after addition of the fourth equivalent of acid in the back-titmtion, 
precipitation was observed. Since al1 chelating agents in this study have the same 
functional groups, their protonation constants were similar. The methyl giwip in buuuic 
ring could slightly i n m  the basicity, depending on i ts relative position @ h l ,  pKa = 
10.00; 3-methylphenol, pKa = 10.09; 4-methylphenol, pKa = 10.26); this effect is so small 
since no intmmolecular intemctioi\J occw. EDDHA and EbbH4MA protonotion constants 
were similar t o  those prcvimly published (Li-, 1979: Bannochie and Martell, 1989). 
Ca and Mg stability constants are shown in Table 3.2. From the Ca and Mg 
potentiometric curvu, one may assume the prcsuice of ot I d  thne forms of the 
metal chelatcs MHA, MHL- and, M". Ca and Mg are not effectively bound unlcss at  
lcast two protons are displaced fram the ligand (Frost e t  al., 1958). I f  MLz- spcciu were 
compared, Mg chelate stability constants are higher than that of Ca for 011 products. 
The product that preáents the highcst Ca ond Mg constants is the EDDHA. 
For the determination of chelatcs/Fe" formation, several authors used the ligand- 
competition method based on the ligand ability bctween two similar FeLchelating agents 
(Bell et  al., 1991; Anderegg and L'Eplattenicr., 1964). However, the spectrophotometric 
technique used here ir faster than the competition method, becouse in the latter, the 
equilibrium conditions betweur both chehting agents should be establbhed. Since these 
products ore degraded quickly in the light, o faster method is needed to obtoin reliable 
constants. Fel-, FeHL and FeOHtZ- speciu have beem determincd for the proposcd 
method. Fe" stability constants ore presented in Table 3.2. The iron chelate stability 
constants were in the sequence EDbHA > EbDH4MA > EDDH5MA , PDDHA. The stability 
d i f fcrurcu dcpend on the chelate/Fe" structure formed. The p r u u ~ e  of the 
prowlene chain length in PDDHA produces a decrease in the FeL stability with respect 
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t o  EDDHA. The chclotc ring sizc f m e d  for EDOHA/F~* (five-munbcnd chckc ring) 
is mac stoble thon that of PbbHA/Fe5 (six-munbered chekc ring). I n  al1 
chc lo td~e"  formed. thc FcHL ond FeCJHZ- spcciu ore pudoniinont at pH lcso t h  
2.0 ond highcr thon 11.40, rupcctivcly. h f o n  the pudoniiirrnt spccic is F e  in the 
whole physiologicol pH ronge. The EbOHA/Fc5 constont mluc (35.09) oná 
EbOH4M#Fe5 (34.44) prcsmt simib vokws os those p u b l i i  p.cviaaly (Ahrlad ct 
01. 1990; Bamochie cnd Martdl, 1989). indicoting thot thc ~~c mcthod 
can be uscd to determine Fe5 consionts. 
T& 3.2. log Rotomtion oná log Stobility Constonts'of bivoknt oná Trivoknt Mctals 
Ions with chcbting agmts 
[F~oHL'-]~[F~~+].[L~-]. [OH-] 23.66 f 0.27 22.81 i 0.13 21.98 i 0.01 21.74 i 0.14 
'p = 0.1 M (NmCl); t = 25 'C. 
bValues in povnthues indicote q* wlues cakuktcd in accordonce with h'iell y Motekoitis. 
1992. 
The comparisan of stability constonts only givcs appmximate infomation of the 
chelating agurts behaviour. Thc actual behaviour of the cheloting agents should be 
studied in nitrient sahrtii  and soil conditionr. This can be achievcd by modelization. 
Thc pFe was calculated using a Hoogland nutrient solution as a thumtical  nutrition 
media (Ha- and Lindsay. 1972). A higher ligand iron affinity is r e f k c t d  by a 
greater pFe value ( pFe-3pH values instad of pFe wcre shown in figure 3.2 in order t o  
hUvc a bcttcr viswlization of the comparisan among chelatu). A t  pH lowv than 8 the 
larger pFe cornsponds to  EDDHA chelate but at pH higher than 8 the EDDH4MA 
chelate shows the largcr pFe values. PbbHA produces the lowcrt pFe values in the whole 
pH mngc, in accordance with their lower stability constants. 
Figur 3.2. pFe-3pH agoinst pH for EDDHA, EDDH4MA. EbDH5MA, PDDHA and 
EOTA chelating agents. Theoreticol data obtained using Hoagland nutrient solution 
in the modcl 
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When pFe from t h w  chelates were compared with those of EDTA (also included 
in figure 3.2). at pH above 6 the pFe from analogous ligonds to  EDDHA were always 
higher than those of EbTA (Figure 3.2). pFe-3pH line for Fe(0H)- (for nutrient 
solution) and Fe-soil (for soils) (Lindsay, 1979) were calculated in order to  predict the 
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pH of nutrient solution or soil to  which e ~ c h  Fe-chelate precipitated. ihese precipitation 
values are a quolitative index becase it daes not infonn about the amourt of Fe-chelate 
that taiM precipitate. nicontimlly, whcn pFe-3pH voluc of the chektc is kwcr than 
that of the m i m l ,  ovcrs<iturotion ocam ond the pncipitation and mineral rolid phorc 
will control the solubility of Fe*. Whcn the distribution of the ligand in individwl specics 
wos consiáered ogoiwt pH, tk dominont species was F& a t  thc ogwomic pH mnge in 
al1 cases (data mt shomi). This data nfus only t o  spccics in solution. For this rca~on, 
the pH a t  a F ~ U L T  ratio of 80% in a equilibrim systm of mch ¡ron chclatc in the 
p n w ~ e  of Fe(OH& (Figun 3.3.4 or Fe-soil (Figure 3.3.8) wos also considered os 
an iw chelate stability index. This index wos EbQWMA > EDQHSMA , EbbHA > 
PQDHA in both systems, but showing that al1 chelatrs tcsted are sufficiently stable in 
most soil and nutrient solution conditions. For EDTA in quilibriutn with Fe(OH&. the 
F ~ U L T  rotio is lower than 80% a t  pH below 7.05, whcnos in quilibrium with Fe-soil the 
911111~ mtio is lowv thon 80% below pH 6.75 (figwu 3.3A. and 3.3.8 respectively). Thcse 
pH diffcnnccs betwun phuiolate k r i n g  ligonds (EQDHA, EbbHIMA, EbbH5MA and 
PbbHA) and EbTA are directly reiated t o  the iron chebtes stability aná conscguu>tly to  
the iron mi labi l i ty  to  the plant. If EbTA/FeL wos used os on iron chlorosis corrector at  
pH ovcr 7.5 in nutrient sohition and soil caiditions only 16% ond 3% respectively of the 
total iw supply will be awilabk for the plant. Hawcvcr, if the phuiohtc-bcaring 
cheiating agcnts were uscd, 100% of solubk iron is nmintained at pH ovcr 10 for both 
syotuno indicating that al1 of the total iron cwld be mi lable for  the plants. 
Therefore, using the results obtaincd, phuiolate-bcaring cklates (EQQHA/F~~, 
EbbH4MA/FeL, EQQH~MA/F~* and pbbH~/Fe*) are more efficient than the unstable 
EbTA/FeL t o  be applied in soil under apnomic conditions. Since the stabi l i t iu of 
phenolate-bearing chelating agcnts were similar in nutrient solution aná mil conditions, 
their behaviour will d c p d  on the typc of cropa whcre thcy are applied. Wallace, 1956. 
. 1971 concluded thot EDDH~MA/F~* chelate wos less efficient than EQQHA/F~" 
chelate. Howew, Rud ct al.. 1988 did not find d i f fuu iccr  whcn EbbHA/Fe3 and 
EbDH4MA/FeL were conpared in a p c h  tru field, olthough E b b H ~ / f e ~  is a bctter 
im chlciwis fertilizer than EDbH4MA/FeL in vine yards. I n  any case, the phuiolate- 
k r i n g  chelating correct the chlorosis in iron deficient conditions (Alvarez- 
Fernbndez, 2000) 
F i i  3.3. FcULT against pH. Total chelating ngt concentration (LT) = 104M in 
equi l ib r i  with Fc(OH& (3.3.A) ond F-1 (Lindsay, 1979)(3.3.0) 
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1 
7.5 8 8.5 9 9.5 10 10. 
+ EDDHA I 
+ EDDH4MA 







The proposed methodology is adqwte  to predict the behaviour of the chelating 
ogents. and therefore of commercial formulations as new synthetic chehting agents, in 
3. Mcthoab@y to scrc~ ncw I w  &&?es 
soil/plant systems. This mcthodoiogy includes, os the first step, the anolytical 
dcterminotiarr (purily detumiiptia, ond their f d i m  constonts) and thm, with 
these nsub and uohg an equilibrium rpcciation model. to predict the bchaviour of this 
pPduct through pFe calculatim ond speciatim distribution in agnmomic pH rrngc. Alro 
thc pM valuc w h  the prccipitation Fe-chelate ocuimd is o good index to compare 
irm-chelat&. 
CHELAliNú A6ENTS RELATED TO ETHYLENEDIAMINE 
DI(2 - HYbR0XYPHENYL)ACETIC ACID (EDDHA): 
SYNTHESIS, CHARACTERIZATION AND EQUIUBRIUM 
STUDIES OF THE FREE LIGANDS AND THEIR mg2', caz', 
cu2' AND ~ e j +  CHELATES. 

1 4.Chclating agents related to EOOHA 
4. Chelating agents r e l a t d  to  e t h y l d i a m i n  di(2- 
hydroxyphayi)acctic acid (EOOHA): Synthesis, Charactcrization 
ond cguilibrium d i e s  of thc free ligands and their M~'', Caz', 
CU" ond Fe3' chelates. 
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4.1. Tabk of bnhnh SynopdS. 
EbbHA and o t k  structumlly reloted chehting agmts hmrr kui synthcsized by a nu 
synthetic pathway. and their chemical bchavior studied in o r d v  to  predict thc effcct af 
the subst i twts  in the benzuic ring on their efficacy as iron feriilizcrs. The propod 
synthesis produw chelating ciguits af high purity. Al1 compound studied, exuption 
made of ppEDbHA and EbüMtxA, have shawn a compnrabk effcctivuicss to complex - 
Fe3+ indicoting that they can be used to corrcct iron chlorosis in plants. 
I ran chelates as ethylenediamine-~Ndi(2-hydraxyp~I)acetic ocid (EDDHA) 
and their analogucs are the most efficient fertilizers to  tnat iron chlorasis in plants. 
EDDHA, EDbH4MA (ethylenediamine-N,Ndi(2-hydmxy-4-mcthyIphuyI)a~~tic acid) and 
EDDCHA (ethylenediamine-N,Ndi(2-hydraxy-5-carbo~yphenyl)acetic ocid) are allowed 
by the E u r a p n  directive, but alsa EDDHSA (ethylenediamine-N.Ndi(2-hydra~y-5- 
sulphonylphenyl)acetic acid) and EbDH5MA (ethylencdiamine-N.Ndi(2-hydroxy-5- 
methy1phenyl)acetic acid) are present in many commvcial iron chelates. I n  this study 
these chelating agents as well as p,pEDDHA (ethyluudiamine-N.Ndi(4- 
hydraxypheny1)acetic acid) and EDDMtxA (ethylenediomine-N.Ndi(2- 
metoxyphenyl)acetic acid) have been obtained following a new synthetic pathwoy. Their 
chemical behavior has been studied to predict the effect of the substituents in the 
benzene ring on their efficacy as iron fertilizers. The purity of the chelatingagents has 
been determined using a novel methodology through spectrophotometric titration ot  480 
nm with FeL as titront to evalwte the inarganic impurities. The pratonation constants 
were determined by both, spectrophotametric and potentiometric methods and caz' and 
MgZ' stability constants were detvmined from potentiometric titrations. To establish 
the FeL and cu2' stability constonts a new spectrophotometric method has bun 
developed and the rcnilts compared with t h o u  reported in the literoture for EDDHA 
and EDDHMA and their m c ~ o  and mciáomers. pM valuci have bcen alsa determined to  
provide a comparable basis to  establish the relative chelating ability of these ligands. 
The purity obtained for the ligands is higher than 87% in al1 w e ~  and is comparable 
with that obtained by 'H NMR. No significont differences have been found among ligands 
4.&&tt¿g wts nhtd to EDWA 
when their protonation and stability constanis were compared. As expected, m FeY 
complexation was observed for p,pEbbHA and EDDMtxA. The p r c s u ~ c  of sulfonium 
groups in EDDHSA produces an incrcasc in the acidity that affeds their protonation and 
stability umsianis although the pFe v a l w  indicate that EDDHSA is a b  effedive t o  
c o m c t  iw chlororis in pianis. 
I ron chelates (Figure 4.1.) dvived from ethylurcdiomine-NNdi(2- 
hydroxyphcny1)ocetic acids are the choice fertilizers to  trcat iron clorosis (Muigucl et  
al. 2001; Chen and Barak, 1982). This is a nutritionol disorder in plants charocterized by 
a significant decrursc of chlorophyll in leaves that reduces the yieldand qwlity of many 
crops (Chaney, 1984). Among other causes, iron chlorosis results from the low availability 
of iron in alkaline soils where this metal is already prcscnt in the form of insoluble 
oxide/hydroxidcs (Morris et  al., 1990). Furthermore, the chlorosis can be induced by the 
presence HC0; (Yang et  al.. 1994; Alhedawi et  al., 1997; Ko~coglu 1995). and by high 
concentmtions of metals as Mn, Cu, Zn, Co, Ni, or Cd that may compete with ¡ron ai the 
leve1 of phnt upiake (Schimdt e t  al 1997; Simon et  al. 1994; Moral e t  al. 1994; Lindsay 
1984; Foy 1998 and Terry 1981). The accepted mechanism of nmediation of iron 
chlorosis by iron chelatcs involvcs thc cnzymatic reduction of Fe* to  Fe" by a Fe(III> 
chelote reductase. The outcome of this reduction is the libemtion of FeZ* that is 
absorbed by the roots producing a molecule of free ligand during the process (Moog and 
Brúggemann 1994). 
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Figure 4.1. Structun of the chelating agurts 
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The efficacy of an iron chelate to  solve iw chlorosis de* on s e m l  factors. 
The first one is the ability of the campound to  chelate other metals existing in soils, like 
CuZ', Mgz* and Cu". This iatter ion is generally present in low cancentrations in sails, but 
becomes a major competitor of FeL due to  i ts ability to  be chelated by aminoacids. The 
second factor is the ability of the phnt roots to  reduce the iron from the cheiating 
agent. This capocity is influenced by the stability of the FeL and the ~ e "  chelates 
(Chaney, 1984). Other factors that have to  be considered are the ability i f  the 
chelating agent in dissolving more  tiv ve iron present in the mil and thc adsorption 
procesas of the chelates into soil materials (Hernártdez-Apoolaza and Lucuwi, 2001). To 
predict the ruictivity of ¡ron chelates in soil conditions and their efficiency as 
correctors of iron chlorosis it is necessary to know their speciation. 
The first data about the p ro to~ t i on  constants of EDDHA l a  and the stability 
constants for its Ca", MgZ' and CU' complexes were reported by Frost and Martell in 
1958 (Frost e t  al. 1958). As spectrophotometric methods were not used at  that time, 
the stability constants of EDDHA/F~> could not be determined and the two highest 
protomtion constants of la  became i~ccurate.  A further work by Bannochie reported 
the protomtion constants and the stability constants of diasiereomeric meroIDbHA 
and mc-EDDHA free ligands and their FeL chelates (Bannochie and Martell, 1989). The 
amlogous data for both diastereomers of EDDH4MA have been also reported by 
Ahrland et  al (1990). 
The synthesis o f  EDDHA o r i g i~ l i y  reported by Kroll in 1957, is a Strecker 
reaction on the diimine derived from ethylenediamine and salicylaldehyde (Eq. a in 
Scheme 4.1) (Kroll et  al. 1957; Knell and Kroll, 1961). Although, the procedure can be 
employed to obtain other substituted EbDHAs (Frost and Freedman. 1959; Knell and 
Kroll) the drawback o f  this method is the need of liquid HCN during the industrial 
process. Other approaches to the synthesis of EDDHAs are based on o Mannich-like 
reaction between phenol (or substituted phenols), ethylenediamine and glyoxylic acid (Eq. 
b in Scheme 4.1) (Dexter, 1958). This method is used for the preparation of al1 of the 
EDDHA derivatives currently in the market. However, this synthesis produces a mixture 
of regioisomers and polycondensation products in variable amounts depending on the 
reaction conditions (Álwrez-~ernández et  al. 2002). Other apprwches to obtain 
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ethylenediaminedi(hydroxyphu~/I)(icetic acids are l e s  general (Hoefnagcl and van 
üekkum 1994). . 
k h c m e  4.1. Synthesis of EDDHA by (a) Kroll(1957) and (b) Ducrer, (1958) 
n HOOC n COOH /'N N=\ 1 .HCN(~) )-NH HN-( 
HOOC COOH 
n D O H  + H2N NH2 
NaOH-k ""b b) 
OH HO 0 
+ HOOCCHO 
The first structural characterization of iron chelates of EDDHA derivatives was 
made through the study of the Mg-[mc-Fe(III>EDDHAh salt. These studies showed 
that these chelates have an octahedrical disposition with the EDDHA ligand la,  
hwacwrdinated to  the Fe-mcleus (Bailey e t  al., 1981). The ferric complexes of the 
mcemic and meso isomers of EDDHA l a  are represented in Figure 4.2. This [6,5,6] 
arrangement of rings across the Fe-center having the phenolic groups in eqwtorial 
positions is considerably more favored than the alternative [5,5,5] arwrgement. 
Nevertheless, it has been calculated that 0.5% of the [5,5,5] complex is present in the 
racemic mixture (6.WnaIJer. 1976). Analogous structures can be assumed for the Fe- 
chelates of compounds lc,  Id. if and lg,  assuming a 1:1 stoichiometry of metal-ligand. 
Stoichiometries higher than 1:l have been reported fw compounds l f  (Petree and 
Stutts, 1975) and 1g (6orrindo et  al. 1994) due to the presence of odditional 
coordinating grwps. 
B Fe(lll)mesoe.&DDHA - A Fe(lIf)nco.o-EDDHA 
npur 4.2. Structure of; A) mc-EbDHA: B) m&bbHA 
During our ongoing work directed toward the development of nar cheiating 
for the ttwmnent of iron chlorosis (Sierra et  al. 2002), as well as t o  determinate the 
presence of impuritia in commcrciai formuiations (A~vanz-~ernández et  al. 2002), we 
became aware of the existente of seriaus discrepancia bctween the r w e d  data for 
EDbH4MA (Ahrland et  al. 1990) lc and our aun nsults. Additimlly. data for its 
positionil isomer EbbH5MA id ,  as well as for other benzurc-substituted analogs are not 
known. Furthemore, our rccuitly dcvclopcd r w t e  t o  synthesize these type of ligonds 
allows us the access to  ummbiguwsly characterized pure ligands (Sierra et  al. 2002). 
Rcported hcnin is a general method for the synthesis of EbDHA and 0 t h  related 
dcrivatives starting from different hydroxybuualdehydes and using 
trimethylsilylcyanide (TMSCN) as the cyanide tmnsfer agent, as well as the 
characterization and quilibrium studiu of the free ligands and their Mg2', Coa, CU" and 
Fes chelatcs using a novel methodology. 
1~ NMR ond l 3 ~  NMR spectra were recorded in CDCIj, on a Varian XL-300s 
(299.94 MHz for IH and 75.43 MHz for 13c), a Bruker 250-AC (250.13 MHz for IH and 
62.90 MHz for 13c), a Bruker 200-AC (200.13 MHz for 'H and 50.03 for l 3 ~  MHz) and a 
h k e r  Avance-300 (300.13 MHz for 1~ and 75.48 MHz for 13c) spectrometers. 
Chemical shifts are given in ppm relative t o  TMS (IH, 0.0 ppm), or CM13 (13c, 77.0 ppm). 
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I R  spedm were t a h  on a Perkin-Elmer 781 spxtnnneter. Potentiometric 
meosurements were performed with a Metrohm 719 d / o r  721 potentiometers 
(precision of 0.1 mV), a Metrohm combined pH glars electrode and an ion selective Cu" 
electrode. Photometric titratiom were carried out using a Mctrohm 662 photometer 
(resolution of 10 nm i O.1m) with a white light spcctrode of path l q t h  2 x 10 mtn. 00th 
potentiomctvs were contwlled by a TiNct 2.4 software progmm for PC. 
Flamedried glassware ond standard Schlenck techniques were used for oxygen or 
water unsitive reuctions. Al1 reagents uscd in this work were of analytical grade. Al1 
aquuw solutions were prep<ired with COZ-fra. water type 1 grade (ASTM Stondards, 
1995). CaC12, MgC12, MI, NaOH. CuS04. Cu(NO&. HCI and Fe" standard solution were 
obtained from Merck Chemical to and they were propcrly standardized. A Gran's plot 
analysis (h. 1952) was used to check for carbomte contamimtion of the standard 
aqueous NaOH and consistently revcoled atnounts of carbomte lower than 0.5%. The uK1 
point of al1 potentiometric titratiots were determined by the 6ran's function (6mn. 
1952). All titmtions were mode under incrt atmosphcn (99.9995 purity grade N*, NnOH 
washed, 0.100 NaCl saturated). 
Commcrcial buffer solutiom were used to calibrate the combined pH glas 
electrode in order to  read -109 (W). Therefore, al1 equilibrium constants are calculated 
as mixed constants (P). The tninsformatim of concentmtim conrtants (E)  or 
thennodynamic constants (k.) have bcui readily made using the pctivity cafficients 
f rom Davies' equation 
Al1 commercially available orgonic reagents were used without further purification. 
EDDHSA l f  was supplied by DABEER. 
Cauiim: HCN is p.odwed by reaction of Trimethylsilyl Cyanide (TMSCN) with 
mid. water w protic solvmts. All reactions iufng this magmt rhould be carried out 
using the odcgwtc prccautiom in well vmtilated hood. 
4.4.1.1. tiuurol procedure for the synthcsis of iminu 30-e. Imines 3 were 
synthesized in quantitative yield by refluxing the corresponding aldehydes 2 with 
anhydrous ethylenediamine (2:l molar ratio) in absolute ethanol. 
4.4.1.2. &ncml procedurc for thc synthuir of aminoniMlu 4 - c .  To a 
solution of the corresponding imine 3 in anhydrous THF, under argon atmosphere and at  
O°C, TMSCN was added in a 1:6 molar ratio. The readion was stirred at  room 
temperature for 20 h. then quenched at  O'C with Nl+CI (sat. soln.) and extracted with 
EttO (2x100 mi). The combined organic extracts where washed w i th  water and dried 
over MgS04. The solution was filtered and the solvent was removed under vacuum. 
Aminonitriles 4 were obtained in nenrly quantitatiw yields as highly unstable oils and 
were hydrolysed imtnediately after prcparation, once their structure was confirmed by 
'H NMR spectroscopy. 
Aminonitrilc, 4a: Was obtained as a yellow oil from imine 3a. 'H NMR (200 MHz, 
CDCIJ) 6 2.68-2.95 (m, 4H). 4.58 (br s. 1H). 4.65 (br s. 1H). 6.73 (d. J= 8.0 Hz, 2H). 6.84 
(t, J=7.4 Hz, 2H). 7.10-7.23 (m, 4H), 8.25 (S, 1H). 
Aminonitrile, 4b: Was obtained as a yellow oil from imine 3b. 'H NMR (200 MHz, 
CDCIJ) 6 2.73-2.88 (m, 4H). 4.59 (br s. 2H), 6.70 (d, J=8.5 Hz. 4H), 7.20 (d. J=8.5 Hz, 
4H). 
Aminonitrilc. 4c: Was obtained as an orange oil from imine 3c. 'H NMR (200 MHz, 
CDCIJ) 6 2.17 (S, 6H). 2.64-2.92 (m. 4H). 4.55 (br S, 1H). 4.60 (br s. 1H). 6.52 (br s. 2H). 
6.64 (d, J =  7.6 Hz, 2H). 7.03-7.14 (m, 2H). 
Aminonitrilc. 4d: Was obtained as o yellow oil from imine 3d. 'H NMR (200 MHz, 
CDCIJ) 6 2.15 (S, 6H). 2.54-3.01 (m, 4H), 4.56 (br s. 1H). 4.61 (br s. 1H). 6.62 (dd, Jz8.2, 
3.6 Hz , 2H). 6.96 (dd, J =  8.2. 1.9 Hz, 2H). 7.01 (dd, J =  3.6, 1.9 Hz , 2H). 
Aminonitrile, 4c: Was obtained as a brown oil from imine 3c and TMSCN (1:3 ratio) 
after 40h at  rt. 'H NMR (200 MHz, CDCl3) 6 2.73-2.95 (m, 4H). 3.70 (s. 6H). 4.74 (br s. 
1H). 4.75 (br s. 1H). 6.76-6.87 (m, 4H). 7.16-7.25 (m, 4H). 13C NMR (50.03 MHz, CDC13), 
6 46.1,46.4,49.5. 55.5, 111.1, 118.9, 119.0, 120.8, 123.1, 128.5, 130.3. 156.6 
4.&latig qgwh n h d  to EOOhH 
4 . 4 1 3  Grncml p o c d m  for thc spthsir of ambmds lo, l e  d id.  
Concentrated aqwous HCI (12M) was added o w  the frcshly prepared aminonitrile 4 in a 
30:l molar ratio. The mixture was heoted a t  50-60 for  6h and then water was added 
in a wlume qual  to  the acid. The resultant mixtwe was refluxed for 6 h. Aminoacids 1 
were obtained as a mixtwe of isomcrs by prccipitation at pH 3 to  4 with 6M NaOH. The 
solids were filtered, washed successivcly with H20, EtOH and acetone, and finnlly dried 
under wcuum. 
Wylcnediominc-N, N d i ( 2 - h y d m x y p h c ~ t k  acid (EDDHA) lo. was obtained 
as a pale pink solid in 62% yield by precipitation a t  pH 3. 'H NMR (200 MHz, (DMSO- 
d:TFA) 6 3.06-3.29 (m, 4H). 5.08 (br S, 2H), 6.84-7.00 (m, 4H). 7.24-7.31 (m, M). 'H 
NMR (200 MHz, D20:Na2C09) O 2.46-2.63 (m, 4H). 4.14 (s. 1H). 4.24 (s. 1H). 6.59-6.65 
(m, 4H). 6.89-7.03 (m, 4H). "C NMR (50.03 MHz, (DMSO-4:TFA) O 41.4, 58.1, 115.5, 
116.8. 123.6, 130.7, 131.2, 155.3, 169.2. IR(KBr) 3410, 3098, 1643 cm-'. Anal. Calcd for 
CisHmNzOe: C. 59.99; H. 5.59; N, 7.77. Found: C, 59.65; H. 5.48; N, 7.70. 
me-EDDHA and nwro-EbDWA were obtained using a modification o f  the method 
of Bailey e t  al. (1981). EDDHA (4.5 g) was dissolwd in refluxing alcohol (50 mL). Then, a 
solution o f  MgCOs (1.66 g in 150 mL of water) was added vuy slowly to the stirred 
solution of the chelating agent heating continuously. The resulting solution was filtered 
and Fe(NOs)s9HzO (4.083 g in 100 mL of water) was added until pH 5. Prccipitation was 
allowed to  proceed overnight and the wlume was reduced t o  200 mL by evaporation. The 
precipitate (rneEt>D~~/Fe") was filtered after cooling. The fi ltrate was uwd t o  isolate 
the mes&DDHA. 
The resulting meEDDHA/Fe3' precipitate was purified by refluxing in MeOH (200 
mL), remowl o f  the solid phorc by filtration and reduction of the wlume by ewporation 
until 25 mL. r o c ~ b D H ~ / F e "  was obtained as red aystals. The meso-EDbH~/Fe~' 
isomer was obtained by addition o f  Fe(NOs)s.9HzO (1.21 g in 20 mL of water) and MgCOs 
(4.15 g) t o  the filtrate. The resulting solution was evaporated reducing the wlume to 50 
r 
mL and then was filtered. The fi ltrate was le f t  to  stand to  obtain the me-isomcr. 

4.nielating agents related to EOOHA 
Ethylenediamine-N,Ndi(2-hidnu<y-5-mthylphe~)acetic acid (ENHSMA) id, 
was obtained as a pale pink solid in a 63% yield by precipitation at pH 4. 'H NMR (200 
MHz, (DMSO-c$:TFA) 6 2.26 (S, 6H). 3.10-3.42 (m, 4H), 5.24 (br s. 2H). 6.91 (m, 2H), 
7.13 (S, 2H). 7.15 (m, 2H). 'H NMR (200 MHz, 020:Na2COa) 6 2.07 (s. 6H). 2.45-2.73 (m. 
4H), 4.15 (S, 1H). 4.24 (S, 1H). 6.56 (d. J =  8.03 HZ ,2H), 6.87-6.92 (m, 4H). 'C NMR 
(50.03 MHz, (DMSO-c$:TFA) 6 19.6, 41.7, 58.9, 115.6, 116.6, 128.1, 130.9, 131.8, 153.4, 
169.4. IR(KBr) 3418, 3100, 1641 cm-'. Anol. Calcd for C20H24Nz06: C, 61.84; H. 6.23; N, 
7.21. Found: C. 61.59; H. 6.09; N, 7.09. 
4.4.1.4. 6cneral proeedurc for the synthesis of aminoacids l b  and l e .  
Acetic formic anhydride freshly prepared by heating an equimolar mixture of ACZO and 
formic acid, at 60'C for l h  was added over nmt nitriles 4b and 4e at 0°C (Vachal and 
Jacobsen, 2000; Sigman et  al., 2000). The ratio of acetic formic anhydride: nitrile was 
15:l. The mixture was stirred at 0°C for 15 min and then poured into a mixture of ice- 
water, extracted with CHzClz (2 x 100 mL) ond the organic layers dried over MgS04. The 
solvent was removed under reduced pressure. The obtained formyl acetonitrile wos 
! hydrolyzed without further purification by addition of concentrated HCI (ratio 30:l) and 
subsequent heating o f  the mixture 50-60 OC for Zh. The solvent was removed under 
vacuum and the solid thus obtained, was washed with EtOH and dried. Aminoocids l b  and 
l e  were obtained as hydrochlorides and as a 1:l mixture of isomcrs by precipitation. 
Ethylencdiminc-N,Ndi(4-hyd~he~)ac.tic acid @,pEOOHA). l b  was 
obtained as a pale pink solid in a 2056 yield. 'H NMR (200 MHz, 020) 6 2.72-2.07 (m, 4H). 
4.67 (S, 1H). 4.68 (s. lH), 6.55-6.65 (m, 4H), 6.96 (d. J =  8.73 Hz, 4H). lSC NMR (50.03 
1 
I MHz, 020) 6 41.6, 63.3, 116.8, 121.5. 130.7, 158.2, 169.7. IR(KBr) 3404, 3323, 3286, 
1 
I 3197, 1697 cm-'. Anal. Calcd for  C~(IHZZCIZNZO~: C, 49.90; H. 5.12; N, 6.47. Found: C. 
h . 49.55; H. 4.96; N, 6.19. 
F Ethylenediamine-N,Ndi(2-mtaxyphcnyl)aatic acid (EDQMtxA), l e  was 
obtained as a beige solid in 89% yield. 'H NMR (200 MHz, DZO) 6 2.94-3.27 (m, 4H), 3.58 
t (s. 3H), 3.60 (s. 3H), 4.92 (br s. 1H). 5.05 (br s. 1H). 6.90-7.01 (m, 4H). 7.14-7.25 (m, 
2H). 7.35-7.49 (m, 2H). UC NMR (50.03 MHz, 020) 00041.5.41.6, 55.6.60.7,60.9,112.2, 
4.01ehtthg apnts &red to EOOHA 
117.0,121.6,131.5,133.2,157.2,157.3,170.2. IR(KBr)3328,3259,3186,1735,1709 cm-'. 
Anal. Calcd for C Z ~ ~ Z ~ C I Z N Z O ~ :  C, 52.07: H. 5.68; N, 6.07. Found: C. 51.85; H. 5.46; N. 
5.79. 
The wlutions of chelating agents were prepared under purified N2 atmosphere. 
The ligands were completely dissolved in a volume of 0.200 M NaOH calculatei to  be 
four times the molar amount of the ligand. and the pH was fixed at  6 by the addition of 
2mM MES buffer [2-(NMorpholino)Ethanc~ulfonic acid]. Ionic stnngth was adjusted to  
0.100 M by addition of NaCI. The concentrations of the chelating agent solutions 
prepared were low enough (about l.104 M) to comply with üeer's law. 
The experimental solution (60 mL) was placed in a 150 mL thermostated jacketed 
reaction v a e l  provided with airtight cap fitted with a gas inlet and outlet tuba, 
combined pH glass electrode, white light spectrode, two piston burettes (tips placed 
below the surface of the solution) and magnetic stirrer. The photometric titration 
(carried out at  25.0 i 0.5 OC) consists on the addition of 4.47.104M FeL standard 
solution to  the chelating agent (samples of about l.104 M) until the absorbance at 480 
nm presented no changes. 
A discussion of the mathematical procedure followed to  analyze the obtained data 
as well as the photometric curves is fully developed in the Supporting Information (see 
4.6.1 and Figures 4.4.A and 4.4.8 respectively). 
Since no iron complexation was observed for the p,pEDDHA and EDDMtxA, their 
purities were determined by potentiometric titrations with cu2' ion selective electrode 
in the same conditions as before. 25 mL of an approximately 1.10"M solution of the 
chelating agents, prepared as before, was titrated with the 4.10"M ~~~'s tandard ized 
solution until constant potential was observed. 
4.4.3. üetermination of Stobility Constants by Potentiomcty 
4.&&ting agmts nhted to EOOH. 
Potentiometric titrations were described in detail elsewhere (Martell and 
Motekaitis, 1992). Titrotions of ~~helating a ent solutions were made at  25.0 i0 .5  OC in a 
sealed. water-jacked glass vessel, which was maintained under purified N2 otmosphere. 
Ionic strength was maintained at  0.100 M with reagemt-grade NaCI. Duc to  the ion 
solubility of ligands in acid medium, oll data were obtoined by back-titration with ciqucous 
0.0500 M Wl standardized titrant. Approximotely 10-20 mg of cheloting agents were 
weighted to the nearest 0.01 mg and were disolved under Nz otmosphere using four or 
six equivalents of NaOH (0.200 M). When needed, Caz+ or MgZ+ solution were added in 
1igand:metal (1:l) and (1:lO) ratio. The solutiwu were diluted to  a final wlume of 50.0 mL. 
A volume of 25 mL of the experimental solution was back-titrated to  pH 2.5 or until 
precipitation of ligand occurred. 
All formatim constants, wcept for the p ro to~ t i on  constants correJponding with 
phenol dissociation, were calculated using the FORTRAN program BEST (Martell and 
Motekaitis, 1992) describcd in detail eluwhere (Motekaitis and Martell, 1982). 
4.4.4. OrtamiMHon of Stability mwhnts by w r t r y  
Except for EDDMtxA, the first and second protomtions occur ot pH values where 
potentiometric measurements become inaccurate. Then, the stobility constants were 
measured spectrophotometrically (L'Eplattenier et al., 1967). since the combinotion of 
protons with the phenolic groups are accompanied by extensive chnngu in the absorption 
spectra. For each ligand, ten l . 1 0 4 ~  solutions were prepared with the ionic strength 
adjusted at 0.100M with NaCl and pH adjusted from 10.5 to 13.5 with in 0.3-0.5 pH 
intervals. 250 - 400 nm spectra were obtained in a Shimazdu UV-Vi5 
spectrophotometer. Wavelength on the moximum absorbances and molar obsorptivities 
of L4 and LHzZ' species were initially estimated at  pH 13.5 and 10 respectively for each 
chelating agent (ot thesc pHs the other species are in low concentration) and used as 
seed for the calculations. The mathemotical procedure, spectroscopy equilibrium curves 
and wavelength chosen for the determination of the first two phenolate protonations are 
shown in the Supporting Information (see 4.6.2.1, Figure 4.5 and Table 4.7 respectively). 
Stobility constants for the Fe" ond CU" chelotes were calculated from 
spectrophotometric data obtained after base titration. Four or six equivalents of 
4.01eiatirig a p t s n h t e d  to EOOHA 
standard base (0.200 M) were odded to the chelating agent and then the ionic strength 
was mointained ot  0.100 M with rcagent-grade NoCI. Solutions of iron and copper 
chelates (1:l metol:ligond mtio) were prepared under N2 at 25.0 I 0.5OC. by slow addition 
of FeY or CU" standard solutioru. Whui the ¡ron-chelate was formed, hydrochloric acid 
was added until the solution was colorless (the final pH depends on the cheloting agcnt, 
sometimes it is as low as pH 1.5-3). The experimental solution was diluted to  500 mL with 
type 1 water (ASTM Standards, 1995) to  be 1.104 M on iron chelate. 25 mL were - ploced 
in a 50-mL thermostated jacketed reuction w ~ c l  as described previously. For the FeY 
chelate, the experimental solution was titroted with aqueous 0.200 M NaOH t i tmnt to  
pH 12. The obsorbance of the solution was measured ot 480 nm at euch 0.05-0.1 pH 
interwil, depending of the curve zone. 
EODHA/CU" hos been studied in solution by Frost et  al. (1958). The some 
behaviour was obtoined when EODHSA/CU" optical spectm was mode, two absorption 
bands were found, 375 at alkaline pHs and 650 nm at neutral and acid pHs. 
For the CU"-chelate, the pH was mised until 12 by addition of NaOH. The 
experimental solution was diluted to  500 mL with type 1 water (ASTM Stondords, 1995) 
t o  be 1.10% on copper chelote. 25 mL of the experimental solution, in the some 
conditions used for the iron complex, were titroted with aqueous 0.200 M HCI t i tmnt 
until the solution wos colorles or precipitation was observed. The absorbance of the 
solution wos measured at 650 nm at 0.05-0.1 pH intervals, depending on the curve zone. 
The stability constants (&&, &*, &r(o~r, L. k&. and were calculated from 
the dato by the use of an in-house program using Microsoft Excel SolverB (the Solver 
options used were alrecidy described elsewhere (Moleki et al. 1999)utilizing mas balance 
and known equilibrium constant constmints (Lindsay, 1979) while minimizing the least- 
squares obsorbance fit to the observed spectral curves. 
The mathematical procedure as well as the photometric curves with ~ e "  and cuZ* 
are described in the Supporting Information (see 4.6.2.2 and Figure 4.6, 4.7 and 4.8 
respectively). 
4.4.5. pM volucs and Species bistribution 
4.CkIati.q agents nhted to €OMA 
A more reliable parameter for  ligand effectivuicss is the pM valw, where pM = - 
log [M], which is similar to  the 'chemical potential' of the aquo metal ion. A comparison 
of the total squcstering ability of ligands can be made through the determination of 
pFe and pCu values using two diffcrent models. I n  the first model, the calculation of [M], 
the concentmtion of free aquo metal ion was made taking account only the proton 
affinities of the ligand and other chelate Jpccies such as protonated metal complexes, in 
accordance with Bannochie and Martell (1991) (see 4.6.2.3 in Supporting Information). 
These wlues were computed for pH rangc from 4.0 to  12.0, with stremgth ionic fixed at  
. 
. fJ.100 . M, h ing a 10% excess of ligand. I n  the second model, pM va lw,  where pM = - 
log(M), were calculated in a nutrient solution system in order to  know the total 
scquestering ability of iron chelates in agronomic conditions. For this, both component 
and thermodynamic databases of the equilibrium speciation model MINTEQA2 program 
were modified in order to  include each ligand and their formation constants (as activity 
constants) (Allison et  al. 1990). Each ligand was introduced as iron chelate in the 
- 3.15.10- Hwgland nutrient solution, which composition was; Fe3 = Ligand = l.104M; CU" 
'M: Caz' = 1.6.10'3M; Mg2' = 8.104M. pFe values were calculated at 4-12 pH Mnge. 
The distribution of species was determined by muins of theoretical models 
considering the conditions in which they are applied. With this aim a model was employed 
to  know the behaviour of the chelating agents in solution at  4-13 pH range. Species 
distribution was established using the same methodology than that used to  calculate pFe 
in agronomic conditions. 
4.5. RESVLTS AND OIXUSSION 
The synthesis of ligands 1 was done starting from the corresponding aldehydes 2 
by condensation with ethylenediamine in boiling obsolute EtOH. The diimines 3, were 
obtained either os pure compounds from the reaction medium or recrystallized from 
EtOH. Imincs 3 were reacted with TMSCN in anhydrous THF at rt to  yield the 
corresponding a-aminonitriles 4. The presuice of an diydroxy group in the aromatic 
ring made compounds 4a. 4c and 4d highly reactive, and they were submitted to  acid 
hydrolysis withwt further purification by scguential treatment with concentrated HCI 
and diluted HCI (Scheme 4.2). I n  contrast. a-aminonitriles 4b and 4e lacking an e 
hydroxy group were conside~biy more stable but gave retrocondensation products when 
n 
/=N N?, 
they were hydmlyzed 
- EIOH.A in concenimted HCI. 
To avoid this 
R2 S undesimble rurction, 
the hydmlysis of 
nitriles 4b and 4a was 
made by p-viow 
fonnylation of the 




ra (62%) R, = OH: R2 = R3= H 
I~ (~woR,=H:&=oH,R~=H followed by acid 
ls (SM()  R,=OH;&=M;R3=H 
I d  (a) R, = OH; 2-2 pl= Me hydrolysis (Vachal and l e  (8S%)R,=üMa. H.R3=H
Jacobwi, 2000; 
l~c,dmhods:1)HC*i:2)HCVHlO 
m, mmod b: 1) HCOOHIA~~: 2) H C ~  Sigman et  al., 2000). 
Seheme 4.2. Synthesis of o,o-EbbHA (Sierra et  al. 2002) The pure amino acids 
la, Ic and i d  were 
obtained by pncipitation fmm the noction mixtun, by adjusting the solution to  pH 3 
with NaOH 6M. Amino acids l b  and l e  were obtained as their hydmchlorides. 
Compounds 1 were isolated as a 1:l mixture of diastereomcrs in al1 cases and their 
analytical and spectroscopic data were consistent with the proposed structures. The 
purity of the chelating aguits synthesized was higher than 90% by 'H NMR. 
The NMR has been frequenily used to  determine the purity of the fnc chelating 
agents (Bannochie and Martell 1989, 1991). However, despite its accumcy, inorganic 
impurities and woter contenis cannot be. evalwted by this technique. The titrimetric 
purity (Ryskiewich and üoka, 1962; HillCottinghom, 1957) is an alternative technique to  
determine the purity of ligands like EbbHA and their analogues. 
The titrimetric purity of the chelating agents lo-f. determincd by photometry 
(with Fe*) or poteniiomeiry (with Cu2+)'). was highu. thon 87% in al1 cases, which is in 
good agreemeni with the estimated purity obtained by 'H NMR (considering that the 
error of this technique is i 4%). The molar absorptivities of al1 the Fe" chelates are of 
the same order of magnitude, as both phenolate groups are coordinaied to  Fe* (su 
4.mChthg a p t s  nhted to EDMA 
Table 4.8 in Supporting Informotion). The molar absorptivities of p,p€bDH~/Fe> and 
EbbMtx~/Fe* could not be detcrmined as the formation of these im chelates is not 
posible. For this reasan, the purities of ligands l b  and le were detcrmined using the 
potentiometric method with Cu" solutian. 
As siated above, exccpt for p@DDHA l b  and EDDHSA lf, the 
spectrophotometric constonts Kyand K: were used as d, ond then refined 
togethcr with the protonation constants (that were determined by potentiometric 
methods) using the program BEST (Martell and Motekaitis, 1992). The protonation 
constants for lignnds lo-f are shown in Table 4.1. Exception made of EDDMtxA that 
bcors two methoxy groups al1 the chelating agents tested are hexadentate, having two 
phenolates, two nitrogens, and two carboxylates (Serratice e t  al., 2001). 
l 
1 
The two highcot protonation conrtants of EDDHSA are comidembly lowcr thon 
those of EDDHA and EDDH4MA (Table 4.1). A similar hurd is obsuvcd for the 
dissociation constants of phydroxybenzenesulfonic acid @kú = 8.82). p b l  (p& = 
10.00) and 3-methylphenol (pkú=10.09). Significantly. the magnitude of K; and K 2  for 
p,p-EDDHA is lower than in the case of EDWA. This is probably due to  the stabilization 
of the o-hydroxyphenyl glycine moiety in EODHA by formation of a hydrogui bond 
between the basic nitrogen atom and the p h l i c  group. This interqction is not possible 
in p,pEDDHA, making the K" values closer to  the pkú of p h l .  
K: and K: cor rqond to  the protonation constants of the secondary aminc 
nitrogw, and K: and K: , to  thc protonation of the carboxylate oxygens. Bannochie 
and Martell (1989) related the impossibility of getting the protomtion constants of the 
carboxylate oxygens because of the precipitation cawcd by the addition of the f w r t h  
quicnilemt of acid in the back-titmtion. However in a loter work (Bomochie and Martell, 
1991). these authom considered that although the precipitation occurs, it ir p m i b k  to  
t i trate a ~ p e r s a t m t e d  solution of these ligands quickly beyond this point. I n  this work 
K,? and K: are only determined for EDDHSA dueto its higher solubility. 
d - 
. ., . 
Tabla 4.1. log Protonation Constantk for the chelating aguits 1. (The referente wlucs are givm in bmckets). 
Constinh ' KIH &" &' &" KiH 
[*Y tHAV t W Y  [ U Y  t W Y  t u l  Quand wlM [q[HL] MrHÍLl tW]tHsLl CHI[Wl ItHItHsLI 
10.73 8.66 t 0.04 6.18 t 0.06 
E W A  11.94 (11.68)b (10.24~ (8.64)b (6.32)b 
EbDH5MA 11.89 10.78 8.71 t 0.11 6.55 t 0.13 
E M t x A  7.61 t 0.09* 4.92 t 0.47 
EDM.(SA 10.43 t 0.08 8.90 t 0.03 7.45 t 0.04 5.90 t 0.06 2.63 t 0.09 1.93 t 0.16 
"This work p = 0.1 M (NaCI): t = 25 'C. bFrort et al. (1958): p = 0.1 M (KNO3): t = 25 'C. 
CBomchie ami Martell(1989); p = 0.1 M (KCI): t = 25 'C. d~hrland et al. (1990): p = 1.0 M (NaCI); t = 25 'C 
'Although these protonation constants corrapond to &' and &', they are showed as &' and 4' rupcctivcly as they involve the 
~rotonation of the occondary nitrogens. 
I.a>ckrtiir^ p o~nnts nkrtcd to €DOHA 
The protonation constants obtaincd for EODHA and their isomrrs have comparable 
v a l ~  and are wy similar to  t h p  a l m d y  publishcd by Bamochie and Martell(1989). 
However, thc magnituck of wr K: and K: for  EbDHA is highcr than thosc rcported 
by Frwt e t  al. (1958). sincc he u d  a potuitiomctric method that was limited at pH over 
11. The methyl group in the bcnzene ring cwld slightly increase the basicity of  the 
phuiol (phcnol, p b  = 10.00; 3-methylphenol, p b  = 10.09; 4-mcthylphenol. p b  = 10.26). 
The effect of the nilfonic groups in increusing the acidity of the phemlic groupa is 
refkcted in the w l w  of al1 the protonation constants of EDDHSA 
CaZ' and MgZ* stability constants for ligands la-g are shown in Table 4.2. From the 
Ca" and M ~ Z '  potentiometric curva, it may be pruumcd the existente of at  Ieast three 
spcciu of the metal chelatcs: MHzL, M W  and ML2-. The magnitudes of Mg2* stability 
constants are higher than those of Ca" for al1 the products. This behavior is the 
opposite to  that found for other hexadentate ligands like ethylcncdiaminetetmacetic 
acid (EDTA), (diethylenetriamincpuitoocetic acid (DTPA), tmnpl.2- 
ciclohexykncdinitrilotetmacetic acid (CDTA), NDydmxycthyl>cthykncdiami11~-NN- 
triacetic acid (HEDTA) and ethyleneglycoldi(ethylamine)tetmacetic acid (STA) 
(Lindsay 1979), although but it can be easily explained by considering both, l i d  
architccture ond metal properties (size of the metal, charge. ionic mdius and so on). 
Both Ca" and M@ have been classified as hard acids, according to  the HSAB Principk 
of P-n e t  al. (1963). but the ionic mdius of Mg" (0.7 A) is stnaller than that of Ca" 
(1.0 A). As a conclusion. Mg" can form cheiates more effectivcly than the loK)u. Caz* 
with this typc of phenolic lignnds (Hanckock and Martell, 1989). This phenomuw has 
also been obJennd for other phcnolic ligands (e.9. NNdi (2-  
hydroxyben~/l)cthylu~diamim-N,N-diacetic acid. HBED) (L'Eplattenier et  al. 1967). I n  
general, the p r c ~ u ~ e  of methyl and sulphonate substituents in the benzene ring has 
littk effect on the Ca" and Mg2* stability constants. Again. the lowest valuu comspond 
to  p,pEDDHA and EbDMtxA that have the phemhtc groups umvailablc for coordination 
with the mctals. 
4.Cheloting ogents related to EOOHA 
ToMc 4.2. lag Stability COMtantS for Caz' and MgZ* Cklotes of ligands 1. 
Quotient CNY [ W Y  C CMHA.l/ [L] [M] HIB-1 [MI [HJ2tL] [M] 
EODHA 7.29 t 0.30 16.77 t 0.33 25.95 t 0.50 
CmY CMHLY [MH&l/ 
[L] [M] [H][L] [M] [HJZ[~] [M] 
9.76 t 0.05 18.18 t 0.15 25.36 t 0.24 
For each lignnd 1 the CU" and FeZ* stability constonts showed in Table 4.3 wcre 
determined from plots of absorbance against pH at  480 nm for iron ond at  665 nm for 
copper. The o b s e r d  values for EDDHA (and thcir mcunicand mcrpforms) are in good 
agrcement with thosc previowly reported (üannochie and Martell, 1989). This foct 
validates the spectrophotometric methodologies proposed and developcd through this 
work. Thcrefore. spectrophotometric titrations can be used to  determine Cu" and Feh 
. .  . ':. i a b i l i t ~  cc&ants with phcnolic lignnds. Additionally, this rnethodology could be applied 
to  determine any metal-ligand affinity if the formation of o chelate can be mcasured 
photometrically (Frost et  al. 1958; Bannochie and Martell1989; CEplattenier et  al. 1967; 
Bannochie and Martell 1991). 
4.Chehiting agents related to EOOUA 
Table 4.3. lop Stability constantP for CU" and Fe3' Chelates of lignnds l .  The reference values are given in brackets 
QuaH.nt [MLY [MmY [MH&Y [MH&Y M [M] iH]M [MI tHI'[Ll [M] [ w b l  [MI 
25.13 t 0.00 32.61 t 0.01 37.31 t 0.01 EbbHA (23.90r (31.94)b (36.92lb 
[MLY [MWY  AY IMWLY 
[Ll [MI [HltLl [MI [Hf[L] [M] [HI-'[L] [M] 
35.09 t 0.28 36.89 t 0.21 23.66 t 0.27 
(33.91)d 
EDBHSA 21.62 t 0.29 29.61 t 0.19 33.99 t 0.12 35.48 t 0.19 32.79 t 0.16 34.63 t 0.17 36.15 t 0.18 21.91 t0.17 
'p = 0.1 M (M I ) ;  t = 25 'C. bBannochie and Martell(1989); p = 0.1 M (KCI); t = 25 OC. CL'Eplattenier et al. 1967; p = 0.1 M (KCI); t = 25 OC 
d~'~plattenier et al. 1967; p = 0.1 M (KNO,); t = 20 "C. 'Ahrland et al. (1990); p = 1.0 M (NaCI); t = 25 "C 
Ugmd 
la EDDHA 











H H OCHs 
H SOaH 
H COOH 
The different Cu2* chelate species ore represented in Scheme 4.3. At neutral pH 
or bclow, o typical blue CU" complw is observed. which no doubt involves only 
coord i~t ion to the ethylenediaminc nitroguvr, the carboxylate oxygens and two 
molecules of water (5 in Scheme 3) (Patch et  al. 1982). For p,p-EDDHA and EDDMtxA 
thcsc ore the only posible ways of binding Cu" dueto the absence of the or tbhydmxy 
groups. Consequently, their solutions remain blue until pH 12. Furthermore, for - these 
chelating ogents, the other CU" stability constants must involve exclusively the water 
molecules binding the metal (see 6 and 7 in Scheme 4.3). For the rest of chelating agents 
a new green complex is formed as the pH rises. This complw involves coordination of the 
Cu2* by the phenol groups (9 in Scheme 4.3). Finally, species 8 a p p r  at  intwmediate pH 
values and involve the two omino groups, one carboxylate group and one phenolate grwp. 
Lisond 
l a  EDDHA 
l b  p,pEDDHA 
l c  EDDH4MA 
i d  EDDH5MA 
l e  EDDMtxA 
lf EbDHSA 
l g  EDDCHA 









4.Chckrtihg ogcnts Fckrted to EOOHA 
The Fe3 cheiate species are represented in Scheme 4.4. The predominant spccies 
involves the coordination with the nitrogen atoms, the wboxylate oxyguis and the 
. 
p h l a t e  groups (11 in Scheme 4.4) except for p,pEDDHA and EDDMtxA that are not 
able to  form the cheiate. The protonated (10) and hydroxylated (12) spccies are 
predominant at  pH b e h  3 and above 10 rcspcctively. 
The d i f f m c e s  in stability b e t w m  iron and coppcr complexes of both isomers of 
EDbHA have been explained by a geometric selectivity effect (Bonnochie and Martell 
1989). However, it is not yet cleorly understood why C3' and F ~ - ~ ~ ~ P E D D H ~ M A  
complexes are more stable than those. obtained from meEbbH4MA. 
4.5.4. pM valw and Spcclu OirMbution 
pFe and pCu values were determined using the first model (see the Experimental 
Section) in a 4-12 pH mnge. Tables 4.4 and 4.5 only show the pM values at  agronomic pH 
values. 
Table 4.4. pFea against pH for  I ron chelates? 
Usand 7 7.5 8 8.5 
EOOH A 23.7 25.2 26.7 28.0 
m-EOOHA 24.4 26.0 27.4 28.8 
meso-EOOHA 22.7 24.2 25.7 27.0 
EDOH4MA 23.5 25.0 26.5 27.9 
w- EOOH4MA 22.6 24.1 25.5 26.9 
nwpEbDH4MA 24.0 25.5 27.0 28.4 
EOOHSMA 22.1 23.7 25.2 26.6 
EPOHSA 25.9 27.2 28.3 29.3 
nCalculated for [Lt] - 1.1.10" M, [Mt] = l.0.104 M. 
For pFe data in the whole pH range see Table 4.9 in 
Supporting Information 
The pFe values obtained for al1 the phenolic ligonds lb - f  in Table 4.4 are 
comparable in magnitude with the pFes of EDDHA and b of them could be opplied 
into soil system as iron chlorosis correctors. EDDHSA, mc-EDDHA and rneseEDDH4MA 
4.0tebtirig agmts rcloted tu EOOHA 
are the most effective iigands for binding FeL. On the other hand, EDDH5MA is the 
weakest ligand in al1 pH raqe. 
Tabis 4.5. pCrP against pH for copper  hel late s.^ 
- 
EOOHA 14.3 15.5 16.8 18.1 
m-EOOHA 14.5 15.6 16.8 18.0 
meso-EOOHA 13.9 14.9 15.9 16.9 
EOOIUMA 13.4 14.7 16.1 17.4 
m- EOOIUMA 13.3 14.3 15.3 16.3 
meso-EOMYIMA 13.9 15.0 16.2 17.4 
EODHSMA 13.7 14.8 15.8 16.8 
EOOCISA 15.7 16.6 17.4 18.2 
p,pEOOHA 9.2 9.9 10.7 11.6 
EOOMWA 15.1 14.9 14.8 14.8 
aCalculated for [Lt] = l.l.104 M, [Mt] = l.0.106 M. 
For pCu dato in the whole pH range see Table 4.10 in 
Supporting Information 
The pCu values are shown in Table 4.5. The pCu for al1 the phenolic ligands, (except 
for p,pEDDHA and EDDMtxA) are comptinible in mognitude. EDDHSA is the most 
effective at  pH below 9. On the other hand, p,pEbDHA has the lowest pCu values in al1 
pH range, since the phenolic graups c a m t  b i d  copper. pCu v a l w  from EDbMtxA vary 
slightly with pH showing the highest values in acid pH. The relative behavior of EDDHSA 
respect to EDDHA, is similar to  that of SHBED respect to  HBED (Motekaitis et  al. 1989: 
Clark and Martell, 1988). The gruiter acidity provided by the sulphonic groups results in 
ligands that are more effective at  lower pH values. Additiomlly. as was indicated by the 
v a l w  of the protomtion constants, the competition among metal and pratons is highcr 
in EbbHA than in EDDHSA, therefore EDDHSA is more effective thon EDOHA for FeL 
chelation. pFe and pCu trends for the isomers of EOOHA and EDDH4MA. correspond 
with their stability constants. mc-EODHA and muo-EDbH4MA are more effective in 
binding metals than m-EDDHA and meEDDH4MA re~pcctively. 
4.Chekiting oguits rektcd to EDDW 
pFe and pCu are vuy useful t o  compare effectiveness of these ligands when 
applied in solution containing ~ l y  one metal. However in physiological studies and 
agronomic use, the ¡ron chelates are used in systems whcre several other metals (¡.e. 
Cu", a", Mg2+, etc) are present. %e presence of those metals can modify the relative 
effectiveness of the iron chelates and, thcnfore, the pFe values cwld wry. 
T d e  4.6. pFe wlues against pH in agronomic conditions 
Ligand 7 7.5 8 8.5 
EOOHA 15.09 16.28 17.67 19.27 
EDOWsA 15.26 16.46 17.86 19.41 
"(Fe*) = (Ligpnd) = 1.0.104 M; (Caz') z 1.6.10-' M; (Mg2') = 8.0.10" M: (cu') = 
3.15.10-'M. 
For this noson and as example, in tk second model the pFe values were olso 
obtained for chelating agents in a nutrient solution system (Table 4.6). These pFe values 
are lower than those of pFe presented in Table 4.4 for single metal chelation, due to  the 
competition bchueen iron and the other metals. I n  general, al1 phenolic chelating agents 
considered present similar pFe values in nutrient solution conditions and they can be 
used as chlorosis correctors. Therefore, in order to determine their effectiveness, their 
behavior will dcpMd on other external factors as soil properties, way of application, 
culture type, meteorological conditions, solubility ond so on. 
Figvc 4.3. Spccics distribution ogaiwt pH using Hoagland nitrient solution composition. 
( ~ ~ 5 )  = (Li&) = 1.0.10~: ( ~ 0 % )  = 1.6.10.': (Mg") = 8.0.104; (cu") = 3.15.10". For the 
plots of the m i n i n g  cheloting oguits su the Supporting Informotion. 
I n  Figuv 4.3 thc spcciu distribution c w v u  for thc chelating agcnts in kagland 
nutrient solution are shown. For al1 p h l i c  ligands (utception madc of p,pEDbHA ond 
EbDMtxA) thc Fe l  spccics is thc predominont in the whole physiological pH mnge. niusa 
thc 100% of thc iron &late rcmains os FA-  Jpcciu at pH bclow 11. Thc hydroxylatcd 
FcOHL2- speciw appaor at pH arovnd 11.5 in thosc ligands in which.it has ban possiblc 
to  determine it. Only at pH above 11.5, the calcium ond mogmsium chelatcs bccomc 
pndomimnt spccics. Due to  the low carcurtration of CUh in Hoagland nutriurt solution, 
coppcr chciates are not prcdomimnt in cithcr pH range, although their stability 
constants are highcr than thosc of Co.' ond MgZ* thot are prcruvt in largcr 
canuntrotion. Thc curvcs are in good agrement with the pFc wlucs, because al1 
phuiolic ligands are ablc t o  form vuy stablc iron chelata. 
Thc proposcd mcthodology involving amlytical dctermimtions (titrimctric purity, 
protomtion ond stability conrtants, pM) and spcciation distribvtion in agronomic 
4.nKbtiry oqnnh nbtd to EDWA 
conditions has bun developcd and applied to  phcnolic ligands used as ferii l izur. ihe 
ligands stud@d thrwgh this work have bem obtoined by means of o new general 
synthctic methodology. As the procedurc allows the synthesis of the cheloting as pure 
compounds, these ligands can be used as standards to identify and qwntify cammu'cial 
chclata (EDDHA, EDDH4MA ond thcir gconrctric Uomur) as well as t o  detcct the 
prvxncc of uiduimble compomds in fer i i l izur gf general use (EbbH5MA and p,p 
EDOHA). The w i t s  obtained in this work indicate that EbbHA and their anajogucs 
(EDbii4MA. EDW5MA and EbbHSA) pwnt comparable cheloting abiliiy, m u w n d  
through divalent and trivalent metal offinities together with pFe and pCu va lw.  
Eqwtions related to  the determination of purity of the cheloting agents, 
spectrophotometric muuurements for protonation constants and Fe* and Cu" stability 
constants and pM determination, including figures and toblcs. This material is availoble 
frcc of charge vio Internet ot http://www.pubs.ocs.org. 
The typical plot of corrected obsorbance versus volume of t i tmnt shows two linear 
segments in which the intersection end p i n t  volume is considered. The corrected 
obsorbance can be expnued os: 
whcre Yis the initial wlume, + is the wlume of t i tmnt added and is the wlume 
of 0.200 M NaOH used to maintoin the pH 6 during the titmtion. 
Considering that the stoichiometry of the iron complex is 1:l. the purity of the 
chelating agents can be determined by Eq. 2. 
M,. EP.100.  P Puriy(%) = 
m . V  
4.&ktig apnts mMed to EOOHA 
whcn Mfi is the molar cmccatration of the iron standard sohRion standardizcd by 
atomic absorptian spectroscopy, €Pis the end point titration volumc (L), Pis the amount 
(g) of chelating a p t  used, mis thc molecular weight of thc chelating aaguit and Vis the 
initial wlume. Molar oboMptivitics for the iw chelatcs were also determineá at 480 m. 
The protomtion constants and molar absorptivitics for the phurolic p r o t m  (first ond 
second association constants) were determined with a in-house fitt ing program using 
Solver tool of Excele. The program varics the unkmwn molar absorptivitics and log 
protowtion constants to achievc the best possiblc fit between the observed and 
calculated absorbances [ C(A,,,,, - A,,,,)Z 1. Calculated obsorbance is 
determined using the Eq. 3 and 4. 
K,", K: and molar absorptivitiu are determineá at  thc wcivJurgth on the mwimum at 
a series of pH va lw,  (5)-(7) 
bividing Eq. 5 and Eq. 6 and elimimting [LC]. one gets 
The spectroscopic equilibrium curves used in the determination o f  K," and K: 
are presented in Figure 4.5. A plot of absorbance versus p(H) (Figure 4.5.A) for the 
chelating aguits reveals an smwthed lim due to  the overlapping mture of the first ond 
- 
second protonntion constants. The in-house progmm wries the unknown molar 
absorptivities and log protonation constonts to achieve the best posible fit betwcen the 
ob~erved ond calculated absorbances (Figure 4.5.8). 
The wavelength at which the deprotonated species presents its maximum is shown 
in Toble 4.7. This absorption band has been considered for the determination of the 
first two phenolote protonations for each ligand, K," ond K: , also in table 4.7 the 
molar absorptivities for the species involved are presented. 
I n  both ~ e ~ '  ond cuZ' systems, mas balance and known equilibrium constants were 
used in order to determine the calculated absorbance where M = Fe and Cu ond L = 
ligands (Eq. 8). 
where ~ [ M H ,  L ] .  E , , , ~ ,  = [ F ~ L ] .  E , ,  + [FeHL]. E,.,,,,. + [ ~ e f f , ~ ] .  E,,H?L + [ F ~ o H ~ .  &/:d, 
f o r  the Fe(II1) system and 
~ [ M H , L ] .  E,", = [ c ~ L ] .  ECLL + [ c ~ H L ] .  E,.,HI. + [ C ~ H , L ] . E , . , H ~ L  + [c~H,L] .&,IH,L 
for the Cu(I1) system. 
The molar concentrations of the species can be calculated from the equilibrium 
constants and moss balances (Eqs. 9-10) 
where the tum [HA] includco al1 lignnd specics in functian of their oruvrll protawfion 
constonts, detumined previourly. The tem [MH.] includcs Fe* and Cu" hydroxylated 
speciu that can be important in some pH rongc and m compete for  the metal with the 
chelates. 
According t o  Lindsay (1979) the hydroxylated species to  be considered ore 
Fe(OH)'+ , Fe(OH);, Fe(0H))  and Fe(0H); for Fe* complexcs and Cu(0H)'.  
Cu(OH):, Cu(0H); a n d ~ u ( 0 H ) : -  for Cu" complexcs. ~ e "  and CuZ' hydraxylated 
specics ore introduced with their respective constants (Lindsay (1979). Therefore Eqs. 9 
and 10 can be o<prcssed as free ligad 4") and free metal (M") Fe" or Cu" 
L, = [L"-] a, + [L"-] [M"']. a, 
ML, = [L"]. [M"' ] . a ,  
M ,  = [ ~ " ] . a ,  + [L"-1. [ M n + ] . a ,  
"-6 "-3 
wherea, = l + C f l H a L - [ ~ + !  ; a M L  =BUL + C B ~ ~ H . L ' [ H + ~ ~  
n-ü n--1 
n--4 
a, = 1 + x/3M,H . [ '! included overall constants for l igad protonation, metal 
"-4 
cheiate and hydraxylated metal formation rcrpcctively. 
For a set of ovenrll constants the free lignnd and metal concentrations can be 
calculated using Eqs. 11-13 and the concuitrations of the ~pccics of metal chelate can be 
calculatcd. 
The metal cheiate overall constants and their molar absorptivitics are detcrmined 
minimizing the diffennce betwcm experimental and calcuiated absorbances in coch 
point of the curve using Microsoft Excel SolverQ (see Figure 4.6 and Figure 4.7 for Fe" 
d Cu2' systems respectively). The Solver options were precision, 1.10": tolerance 1.10- 
'%; use automatic scaling; estimate, qwtmtic; derivates, foward; search Nuwtoti time. 
10's.: itemtions, 100 and convcrgence, l.104 (Maleki et  al. 1999) 
- 
The concentration of the frec oquo metal [M] calculated trough Eqs. 9-13 can be 
exprcued as: 
Proton offinities of the l i p d  ore includcd ina, term, ond chelate species and other 
chelote species such as protomited and hydroxylated complexes are included in a, 
term. pFe and pCu are determined using this method. 
. 
Figuv 4.4.A Photometric titration of l.104 M chelating agent solution with 4.47.104 
M Fe* solution. p = 0.1 M (NaCI); t = 25.0 í 0.5 'C. 
O 5 10 15 2 0 1  O 5 10 15 
l 
2d 
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Figun 4.48 Poteniiomctric titmtiom of 1.10.' M chclaiing agmt solution with 4-10" 
M CU" solution. p = 0.1 M MI): t 1 25.0 I 0.5 'C. 
I . h & t i q  agents míatad to EOMA 
Figre 4.5. A) Ultmviolct absorption spectra of each chcMing agult Q) as a function 
of p(H). [L] = 1.00-104M; p = 0.100 M (NaCI +NnOH): 1 cm ccll; T = 25OC. B) The 
ultrwiolct ab~orboncc of uich h l a t i n g  agent (l.) as a function of pH at wovcluigth 
m i m a  (m): [L] = 1.00-lo4& p = 0.100 M (NnCI +NoOHZ. 1 cm ccll; T = 25OC. 


Tabk 4.7. Phuiolate a b q t i o n  bands and Molar absorptivitiu of chelating o p t P  
L Y en wa 
E W  294.0 8031 5267 1757 
bthwretical wavelcngth uscd for calculationr, but no maximum observed 
Tabk 4.8. PuriW (%l of uich chelatina a a n t  and molar absorptivitiu a t  480 M\ 
EOOMtxA 97.8 (') nd 
EOOWSA 81.1 10.6'~' 5550 I 7 5  
"p = 0.1 M (NOCI); t = 25 OC 
(l'Photometric titration with FeY solution titrant 
(2'Potentiometric titration with CU" solution titrant 
4.&ioting opurts nkrted to E D M  
p m  4.6. Plot AbsoFbance wmus pH of the. Fe* chclatu at 480 m.[EbDHA] = 
9.07.1UsM, [Fe"] = 1.03.104& [mc-EDDHA] = 9.7340% [Fe*] = 1.07.10~~; [m- 
EDDHA] = 8.91.10-sM, [Fe*] = 9.48.104M; [EbDH4MA] = 9.21.10-'~, [Fe"] = 9.56.10'~; 
[nic-EbbWMA] = 9.03.1CrS~, [Fe"] = 9.07.104R [muo-EDDWMA] = 8.75.10~~. [Fe"] 
= 9.2l.lo-sM; [EDWMA] = 8.71.10'M. [Fe*] = 8.72.1U5M; [EDDHSA] = 8.10.1W5M, 
[Fe*] = 9.28.104& 
4.ChcktK-9 caqrcnts n h e d  to E0DU.A 
FigV. 4.7. Plot Absorbance versus pH of the Cu" chclatu a t  650 nm.[EbbHA] = 
9.O84O4M, [Cu2*] = 9.85.104M; [mc-EDDHA] = 4.95.104M, [Cu"] = 5.07.104M; [meso- 
EDbHA] = 8.96.104M, [Cu2*] = l.Ol~lO"M; [p,p-EDDHA] 9.12.104M, [CU~'] = 9.13.104M; 
[EDDH4MA] = 9.24.104M, [Cu2+] = 1.03.10"M: [mcIbDH4MA) = 9.07.104M, [Cu"] = 
1.06.10-3M; [mcso-EbbH4MA] = 5.04.104M, [Cu2*] = 5.87.104& [EbbH5MA] = 8.68-10- 
'M, [Cu2+] = 9.25.1O4M: [EDDMtxA] = 9.78.104M. [CuZ'] = 9.91.104M: [EbbHSA] = 
8.f2.104M, [cu"] = 8.O7.1O4M 
0 4  
0 1  . LOSelpNlmenml O  1 LO..~orhmentpl 
LO. m-1 LOS nmd 
O  o 










0 . m  
350 400 450 WO 560 m e50 700 750 
m**iwipg, (nnr) 
Figur 4.8. Absorban- of EDQHSA& at indicoted p(H) 
mlum. 12 EDDHsA/CU* rdutionr (1PM) c o w i q  a pH rañp 2- 
12 wa-e prcpnd and the spuim betireen 350-800 nm wuu 
obtdncd. 

Tabk 4.10. pCuD w pH for coppcr cheiatcs 
EMWiA 6.9 8.0 9.2 10.6 11.9 13.2 14.3 15.5 16.8 18.1 19.3 20.4 21.4 22.3 23.0 23.5 23.9 
m-EbbHA 6.8 8.0 9.3 10.7 12.1 13.3 14.5 15.6 16.8 18.0 19.1 20.2 21.2 22.1 22.8 23.4 23.7 
n x a b E W A  6.8 7.8 9.0 10.3 11.6 12.8 13.9 14.9 15.9 16.9 17.9 18.9 19.8 20.7 21.5 22.1 22.4 
fzooHwA 5.9 6.9 8.1 9.4 10.7 12.1 13.4 14.7 16.1 17.4 18.6 19.7 20.7 21.5 22.1 22.5 22.8 
mc-EM>HIMA 6.4 7.4 8.5 9.8 11.0 12.2 13.3 14.3 15.3 16.3 17.2 18.1 19.1 19.9 20.6 21.1 21.4 
nruo-EbDH4MA 6.5 7.6 8.8 10.1 11.5 12.7 13.9 15.0 16.2 17.4 18.6 19.7 20.7 21.5 22.3 22.8 23.2 
Ebb)#MA 6.5 7.5 8.7 9.9 11.2 12.5 13.7 14.8 15.8 16.8 17.8 18.8 19.7 20.6 21.3 21.9 22.2 
EODnM 8.4 9.7 11.0 12.3 13.6 14.7 15.7 16.6 17.4 18.2 19.0 19.6 20.0 20.3 20.5 20.6 20.6 
P,PEM>WA 5.1 5.8 6.5 7.1 7.7 8.4 9.2 9.9 10.7 11.6 12.4 13.0 13.4 13.6 13.7 13.7 13.7 
E W W  16.3 16.3 16.1 15.8 15.4 15.2 15.1 14.9 14.8 14.8 14.7 14.7 14.7 14.7 14.7 14.7 14.7 
'Calculated for [l.+] = l.l.104 M, [M,] = l.0.104 M. 
CHELAlIN6 AGENTS RELATEb TO bI(2- 
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EDDHA and other structurally related chelating agents have been synthesized by 
a new synthetic pathway. and their chemical behavior studied in order to predict the 
effect of the size of the metal ring on their efficacy as iron fertilizers. I n  al1 c m ,  
EDDHA has formed the most stable chelate follawed by PDDHA. Howew, when pFe is 
calculated, the pXbDHA ligand the more stable Fe" -chelate. I t  shows that these 
- 
chelating agents can be used as ferric chlorosis correctors and they can applied into the 
soil/plant system at alkaline pHs. 
Today, fertilization with synthetic iron chelates is the most common agricultural 
practice to  treat iron chlorosis of crops grown on calcarwus soils. berivates to  
ethylenediamine-N,N-di(ehydroxypheny1)acetic (EDOHA) are among the most efficient 
iron chelating agents used. Several structuml properties such as different substituents 
of the benzene ring and the size o f  the metal ring affcct the stability of the Fe" 
chelates. The effect of the different substituents of the benzene ring has been already 
studied in a earlier paper. Therefore, the aim of this work is to study the effect of 
different alkyl chains, varying in length or structure, on their efficacy as iron 
fertilizers. PDDHA (propylendiamine-N,N-di(ehydroxyphenyI)acetic acid), BDDHA 
(butylendiomine-N,N-di(o-hydroxyphenyl)aceticCacid), pXDDHA (p-xylylendiamine-N,N- 
di(o-hydroxypheny1)acetic acid) hove bcen obtained following a new synthetic pathway 
and their chemical behavior has been studied and compared with that af EDDHA. A novel 
methodology was employed. Purity, protonation and Caz*. MgZ', Fe3 and CuZ' stability 
constants, pM values and species distribution were determined to provide a comparable 
basis to establish the relative chelating ability of these ligands. If Mg", cuZ' and Fe" 
stability constants are analyzed, the sequence obtained for each metal has been very 
similar. I n  al1 cases, EDDHA has formed the most stable chelate followed by PDDHA. pM 
values calculated using the f irst model show the same tendency than their stability 
constants. However, when pFe is calculated using a nutrient solution composition, the 
differences among pFe values decreme being the pXDDHA ligand the more stable Fe3'- 
chelate. This behavior is olso seen when the species distribution are o b t a i d  for each 
5.Chchti.y aprts rckrted to di(2-hydrvxn,huyIktminwt~tic ocidr. 
ligand, it shows that these chelating agents can be u& as ferric chlorosis corrcctors 
and they can applied into the soil/plant system at alkaline pHs. 
. 
Iron chlorosis, a major problem in susceptible crops grown o calcareous soils, 
results in a decrease in the amount of chlorophyll and is manifested in a gradual 
disappeamnce of the green color of the plants (Mengel and Kirby, 2001: Chen and Barok, 
1982; Norvell, 1991). I n  Europe, the 98/3/EC directive regolates the micronutrient 
chelate fertilizers used as they are received or incorpomted in mixed fertilizers. Six 
chelating agents. al1 aminopolycarboxilic acids, are permitted to  this purpose: EDTA 
(ethylenediaminetetraacetic acid), DTPA (diethylenetriaminepentaacetic acid), HEDTA 
(N-(hydroxyethyl)-ethyIencdiamine-N,N'-triacetic acid), EDDHA (Ethylendiamine di(2- 
hydroxyphenylacetic) acid), EDDH4MA (ethylendiamine di(2-hydroxy-4- 
methylphenylacetic) acid) and EDDCHA (ethylendiamine di(5-carboxyl-2- 
hydroxyphenylacetic) acid). The latest threc have two phuioktte groups replacing two of 
the carboxylates of EOTA, which increases the stability of the iron chelate by more 
than 10" times (Ahrland et  al., 1990). Although € ~ ~ ~ / F e * h a s  a stability constan* of lag 
Ks25.0, this is still not high enough to kcep it from decomposing at  pH values of alkaline 
soil t o  prevent precipitation of FeY-hydroxide. For this, i ts  use is restricted to  neutral 
soils or to  hydroponic-like cultures (Chen and Bamk, 1982). EDDHA is able to  complw 
Fe.* ion more selectively than EDTA, DTPA or HEDTA and it does not decompose even in 
the most strongly alkaline solutions (kcheli-Witsche and Egli, 2001). 
The phenolic ligands included in the normative are EDDHA and their analogues by 
varying the substituents in the benzene ring. Methyl and carboxyl groups are presuit in 
EDDH4MA and EDDCHA chelating agents respectively. The effect of the different 
substituents of the benzene ring has been already studied in a emlier paper (Yunta et 
al.. 2003). The methylation of the phenolic rings in different positions (EDDH4MA and 
EDDH5MA (ethylendiamine-di(2-hydroxy-5-methylphenyketic) acid)) produces no 
significant differences in the effectiveness to  form their iron chelates. However, this 
effectiveness is affected when more reuctive groups ore introduced in the benzene ring, 
¡.e. sulphonyl groups in EDDHSA ((ethylendiamine di(2-hydroxy-5-sulphonylphenylacetic) 
5Chebt iq  aguits rckited to ¿ i ( Z - h y d í ~ x y p ~ I ~ r n i ~ ~ ~ c c t i c  acidr. 
acid) (Yunta et  al., 2003). The presence of ortho-hydroxyphenyl groups permit form Fe* 
chelates. Thus, if they are replaced by methoxyl groups (EDDMtxA (ethylendiamine di(2- 
metoxyphenylacetic) acid)) or the ortho.hydroxy groups are replaced by pmm- 
hydraxyphenyl groups @,pEDDHA (ethylendiamine di(4-hydroxyphenylacetic) acid) m 
iron chelates are formed and the subsequent precipitation of FeY hydmxide occurs 
(Yunta et al. 2003). 
Besides the benzene ring substituents, 0th- structural properties affect the 
stability of the Fe* chelates. An esential difference b e t w m  the two diastereameric 
pairs of EDDHA and TMPHPG (N,N'-trimethylendi[2-(2-hydroxy-3,5- 
dimethylphenylblycine) that must be addressed in a comparison of their relative metal 
ion affinities is the alkyl chain length connecting the two hydroxyphenylglycine moieties 
(üannochie and Martell, 1991). 6oing fmm EbDHA to TMPHPG changes the central 
chelate ring size from five ta  six. Only the 656 pattern [with both phenolic groups in the 
equatarial position, the central digit refers to the diamine chelate ring] has been found 
in the solid state far  complexes of meEDDHA (Bailey et  al, 1981: Riley et  al. 1983). 
Greater stability was propased and has been found for the racemic ligand on the basis of 
more favorable octahedral geometry achieved by placement of both six-membered 
chelate rings with their greater bite in the plane defined by the ethylenediamine ring 
(Bernauer, 1976; üannachie and Martell, 1989). Hawever, when mc-TMPHPG is in the 
[666] configuration, the two carboxylate oxygens cannot quite reach the axial pasitions 
to  satisfy an octahedral cwrdination environment. Hence, this particular configuration 
has considerable strain, while the [565] form [both carboxylic graups in the equatorial 
position] is able to  achieve a quite satisfactory octahedral environment. The [555] 
configumtion is not found for rnc-EDDHA, but the corresponding [565] form for me 
TMPHPG is probably the preferred configuration. Therefore, a further increase in the 
diamine alkyl chain length will undoubtedly serve to further isolate the two phenylglycine 
moieties and result in an additional decrease in the difference in metal ion affinity 
displayed by the diasterwmers (üannochie et  al., 1991). 
5a7ckitih9 agmts A t e d  to di(2-hyahxphcnyI)ominoacetic ocids. 
On the other hand. several authors have 
Fgvc 5.1. Structure of pointed out that the size of a metal ion is related 
chelating agents. to  i ts preferente to  form for five- of six- 
HOOC COOH membered chelate rings (Thom et al., 1985; Hancock, 
1986 ond 1989). Thus, when the A log K from EDTA 
to TMDTA (trimethylenediaminetetmacetic) are 
compared with the metal ion mdius from a wide 
w X variety of metal ions. it is KCI~ that as metal ion 
la EDDHA (cbh mdius increases, so the drop in complex stability on 
l b  PDDHA íCH2h passing form the five-membered chelate ring 
1c BDDHA (cHd4 (EDTA) to  the six-membered chelate ring (TMDTA) 
i d  ~ X D D H A  H ~ C + C H ~  becomes more marked (Hancock and Martell, 1989). 
During our ongoing work directed toward the development of new chebting ogents 
for the treotment of iron chlarosis (Sierra et al.. 2002). as well as to  determinate the 
presence of impurities in commerciai formuiations (Á~varez-~ernández et  al., 2002). 
several chelating agents analogous to  EDDHA with dif fennt alkyl chain length has bun 
synthesizeú starting from the coppesponding imincs derived from diffcrent 
hydraxybemaldehydes and using trimethylsilylcyanide as the cyanide tmnsfer. Among 
the di(2-hydroxyphuiyl)<iminoacetic acids synthetized, a series of products (see Figure 
5.1) with the amine grwps linked by different alkyl chains varying in length (ethylen, 
propylen, and butylen) or structure (pmr~xylylen) are considered in this work. White et  
01, 1988 already synthetized chelating agents related to  di(ehydroxyphenylacetatic) 
with different methyl numbers omong the amine grwps (from 2 to  5.1) in order to  
provide novel complexes of FeZ', ~ e % ,  Mn", Mn", 6d" and Cr3 for use in enhancing 
mognetic resonante images o f  body organs and tisues. 
Also it is reported the chamcterization and equilibrium studies of the free 
ligands, and their Mgz', Caz*, CuZ' and FeL using the novel methodology described 
e lwhe re  in order to  test their ability as ¡ron chlorosis correctors (Yunta et al., 2003). 
'H NMR and 13c W R  Jpcam were recordcd in CDC13. on a Vorion XL-300s (299.94 
MHz for 1~ and 75.43 MHz for 13c), a Bruker 250-AC (250.13 MHz for 1~ and 62.90 
MHz for 13c). a Brukcr 200-AC (200.13 MHz for 'H and 50.03 for l 3 ~  MHz) ond a 
üruker Avance-300 (300.13 MHz for 'H and 75.48 MHz for l 3 ~ )  spectronkters. 
Chemical shifts are given in ppm relative to  TMS ('H. 0.0 pprn), or CM13 (13c, T7.0 ppm). 
I R  spectm w c n  taken on a Perkin-Elmer 781 spectrometer. Potentiometric 
mconirements were performed with a Metrohm 719 and/or 721 potentiometcrs 
(precision of 0.1 mV) ond a Metrohm combined pH glass. Photometric titmtions were 
carried out using a Metrohm 662 photometer (nsolution of 10 nm I O.1nm) with a white 
light spectrode of poth length 2 x 10 mm. Both potentiometers were controlled by a 
TiNet 2.4 software program for PC. 
Flamedried glassware and standard Schlenck techniqucs were used for oxygen or 
woier sensitive reactions. Al l  mgents used in this work were of analyticol grade. All 
aqueous solutions were prepared with COZ-free, water iype 1 grade (Ahrland et al., 
1990). CoClz, MgC12, NaCI, NaOH, Cu(NO&. HCI and Fe" standard solutionr were 
obtained from Merck Chemical Co and thcy were properly standardized. A Gmn's plot 
amlysis wos used to  check for corbonate contamination of the standard aqueou NaOH 
and consistently revuiled less thon 0.5% of corbomte (Gran, 1952). All titmtionr were 
made under N2 inert atmosphere (99.9995 purity gmde Nz, NaOH woshed, 0.100 NaCI 
saturoted). ionic strcngth fixed at  0.1 M with NaCl and at 25 k 0.5 OC. 
Commercial buffer solutions were used to  calibrate the combined pH g l a  
electrode in order to  read -109 (W). Therefore. al1 quilibrium constants are calculated 
os mixed constants (Km). The tmnsformation t o  concentmtion constonts (UC) or 
thermodynamic constants (Uo) have been readily made using the activity coefficients 
from David equation. 
PDDHA. BDDHA and pXDDHA chelating agents were synthetized using the 
synthesis pathway ducribed by Sierra et  al. (2002). Then, the orgonic purity was 
5.&Iating opcnts rcktcd to di(Z--Ea,ilyymtic mi& 
obtained by 'H-RMN and 13C-RMN. PDbHA (se l b  in figure 5.1) was obtained in 41% 
yield by precipitation at  pH 4.3. BDDHA (su l c  in figure 5.1) was obtained in 54% yield 
by precipitation at  pH 4.4 and pXDDHA (w i d  in figure 5.1) was obtained in 73% yield 
by precipitation at  pH 4.7. 
5.4.2. bctcrniinotian of the pñty af c M n g  agurts 
iñe principie involved, quipment and the details of the method employed to 
determine the titrimetric purity of the free chelating agents, using spectrophotometric 
titmtion with Fe* solution and m e w i n g  the iron-chelate formed a t  480 nm, has been 
profusely described in an uirlier paper (Yunta et  al., 2003). I n  briefly, the fnc ligands 
were previously dissolvcd in a wlume o f  0.200 M NaOH calculated to  be four times the 
molar amount of the ligand. iñe pH was fixed at  6 by the oddition of 2mM MES buffer 
[2-(NMorpholino)cthoncsulfonic acid]. iñe experimental solution (60 mL) was placed in a 
150 mL thermostateá jacketd rmction vc~scl provided with airtight cap f i t ted with a 
gos inlet and autlet tubes. combined pH glass electrode, white light spectrode, two 
piston burettes (tips placed below the surface of the solution) and magnctic stirrer. The 
photometric titmtion consists on the addition of 4.47.104M Fe" standard solution to 
the chelating agent (samples of about l.104 M) until the absorbance a t  480 nm 
presented no changes. Molar absorptivities wcrc also calculated at  480 nm for each 
chclating agent. 
The photometric cums, used to  calculate the end point using'the limar 9cgments 
intersection method (Willard et  al., 1988) ore shown in Figure 5.3 in Supporting 
Information. 
Potentiometric titrations were described m detail e l ~ u v h c n  (Martell and 
Motekaitis, 1992). üue to the low solubility of lignnds in acid medium, al1 data were 
obtained by back-titmtion with aquuwis 0.0500 M HCI standardized titrant. 
Approximately 10-20 mg of chelating agents were weighted to  the nuirest 0.01 mg and 
werc dissolved using four or six equivalents of NaOH (0.200 M). When appropriate, Coa 
or Mg* solution were added in ligand:metal (1:l) and (1:lO) mtio. The solutions were 
5.Chebfri-9 a p r t s m b t c d  to d i ( 2 - h y d ~ l ~ i m c c t i c  aci&. 
diluted to  a final volume of 50.0 mi.. A voiume of 25 mL of the experimental solution was 
back-titmtcd t o  pH 2.5 or until precipitation of ligand occurred. 
All formation conrtants, except for the prutonation conotants comsponding with 
phenol dissociations, w c n  calculated using the FORTRAN progmm BEST (Martell and 
Motekaitis, 1992; Motekaitis and Martcll. 1982). 
The first and second protomtion constants were mcasured spectrophotometrically 
(L'Epbttenier e t  al. 1967). since the combination of protons with the phenolic groups are 
accompanied by extensive c w  in the absorption spectm. For each ligand, ten-twelve 
1.104M solutions we.re prepared and pH adjusted from 10.0 to  13.8 with in 0.3-0.5 pH 
interval. 250 - 400 nm spectm were obtained for each frcc ligand in a Shimazdu UV-ViS 
spcctrophotometer. Wavelength on the maximum absorbancu 4 mobr absorptivities 
of LC and LHz2- spccies were inithlly cstimoted at pH 13.5 and 10 respectively for uich 
chelating agent (at thcsc pHs the other speciu are in low concentmtion) and used as 
seed for the calculatiom. 
The spcctroscopy quilibrium curva and wavelength chosen for the determimtion 
of the first two phenolate protonations are shown in Figure 5.4 and Table 5.7 in 
Supporting Information respectively. 
Stability constants for the (&d. &a, KF.(oH~, L. &* and &a) chelates were 
calculated from spectrophotometric data obtained after base titmtion and using the 
theoretical model praented by Yunta et al., (2003). The experimental iron-chelate 
solution (l.104 M: 25 mL) were placed in a 50-mL thermostated jacketed ract ion vesel. 
For the FeL chelate, the experimental solution was t i tmted with aqueous 0.200 M NaOH 
ti tmnt to pH 12. The absorbance of the solution was muuured a t  480 nm at each 0.05- 
0.1 pH interval, depending of the curve zonc. 
25 mL of Coz+-chelate l.lW3M experimental solution, in the same conditions used 
for the iron complex, were t i tmted with aqueous 0.200 M HCI t i tmnt until the solution 
g 
was colorles or precipitation was observed. The absorbance o f  the solution was 
measured a t  650 nm a t  0.05-0.1 pH intervals, depending on the curve zone. 
. 
The potentiometric curva with Fe3 and Cu" are shown in the Supporting 
Information (Figure 5.5 and 5.6 respcctively). 
5.4.5. pM values and ipcciu bistrikm'on 
. . 
. . , Amore reliable parameter for ligand effectiveness is the pM value, where pM = - 
. . 
log [M], is similar to  the 'chemical potential" of the aquo metal ion. A comparison of the 
total sequestering ability of ligands can be made through the deteniinotion of pFe and 
pCu values using two different models (Yunta et  al., 2003). I n  the f i rst  model, the 
calculation of [M] was made considering only the proton affinities of the ligand and other 
chelate species such as protonated metal complexes, according to  Bannochie and Martell 
(1991). These values were computed using a 10% excess of ligand. I n  the second model, 
pM values were calculated in a nutrient solution system using equilibrium speciation model 
MINTEQAZ progrmn (Allison et  al., 1990) tand Hmgland nutrient solution (Halvorson and 
Lindsay, 1972). pFe values were colculated a t  4-12 pH range. 
The distribution af species was determined by means of theoretical models 
considering the conditions in which they are applied. With this aim a model was employed 
to  know the behavior of the chelating agents in solution at  4-13 pH range. Species 
distribution was established using the same methodology than thot rlscd to  calculate pFe 
in agronomic conditions (second model) (Yunta et  al.. 2003) 
5.5. RWVLTS ANb biSCüSSiON 
The synthcsis of ligands 1 was done starting by using salycylaldehyde and the 
corresponding diamine derived (ethylendiamine, propylendiamine and pxylylendiamine) in 
boiling absolute EtOH. The synthesis pathwat of EDDHA (la) has been already described 
elsewhere (Yunta e t  al., 2003) The d i i m i w  3, were obtained either as pure compounds 
fram the reaction medium or recrystallized fram EtOH. Imines 3 were reacted with 
TMSCN in anhydrous THF at rt to  yield the corresponding a-aminonitriles 4. The 
gmup in the aromatic ring 
made compounds highly 
2 3 reactive, and thcy w u c  
~ b m i t t e d  to  acid hydmlysis 
without further purification 
by squuitial treatmcnt with 2xfz la 3:s concuitrated HCI (Seheme HCI 5.1). and Thc dilutcd pure
- - 
4 
omino acids la, l b  and i d  
1 l a  X - ( C M  
1 b X (CH2)s were obtained by precipitation 
IC x - ( ~ ) ~  fmm the ruiction mixture, by 
~d X - H ~ C ~ C H ,  adjusting the solution to  pH 3 
Scheme 5.1. Synthesis of EDDHA (la) PDDHA with NaOH 6M. Amino acid lc 
(lb), BODHA (lc) and pXDDHA (Id) (Sierra e t  al. was obtained as *heir 
hydrochloride. Compounds 1 were isolated as a 1:1 mixture of diastereomur in al1 c a w  
and their amlytiuil and spectroscopic data were comistcnt with the propoocd 
structures. The purity of the chelating agmts synthcsized was higher than 90% by 'H 
NMR. 
The titrimetric purity of the chelating agents l b - d  is higher thon 70%. PDDHA 
showed o higher purity (95.5 %) than EDOHA (90.6%). which was determined in previous 
work using the same method (Yunta et  al., 2003). The molar absorptivities of al1 the Fe" 
chelotes ore of the same order of magnitude duc to  both phenolate groups are 
coordiwted to  Fe" (see Table 5.6 in the Supporting Information). The lower molar 
absorptivities for BODHA and pXODHA are due to  the obsorption moximum for Fe- 
phenolate bands are 507.0 nm and 513.0 nm respectively and the titrimetric purity have 
been determined at  480 nm. I n  o recent paper we concluded that titrimetric purity was o 
bctter parameter to  describe the complexing capacity of the products than the purity 
obtained by NMR technique (Yunta et  al., 2003). 
The differences found among the purities for BDDHA and pXOOHA when both 
'H-RMN and photometric methods are compored could be due to  several factors. The 
presence of inorganic impurities as well as insoluble compounds which can not be 
5Oickiting opcnts mhteá to d i ( 2 - ~ / ~ h c e t i c  acidr. 
qwntified by the 'H-RMN or the lower affinity of BbDHA and pXbbHA chelating 
ageats with Fe* at  pH 6 producing that no BDOHA/F~% and pXbbHA/FeB are 
. 
completely formed at pH chosen can be affecting over the purity o f  these chelating 
n i e  first four protonation constants comsponding with the protonation of the 
two phenolate groups (KiH and Kzn) determined by photometric method and the two amine 
groups (KsH and kn) determined by potentiometric method for ligands Ib-d and the 
comparison with those of EbDHA are shown in Table 5.1. 
ToMc 5.1. log Protonation Constants" for chelating agents. 
comtats Kl" iG" K," K4" 
'p = 0.1 M (NaCl); t = 25 OC. 'yunta e t  al., (2003) 
No protomtion constants corruponding to the carboxylate o&gens. K[ and K: 
could be determined because aftcr addition of the fourth quiwlent of acid in the back- 
t i tm tbn  the precipitation of the ligands occurred (Bannochie and Martell, 1989). 
As the size of the chain incrc<rJeJ from two (EbDHA) to  four cosbons (BDDHA) 
the two nitrogens are more indcpuident and thui thu'c is l e s  charge npilsion betwcui 
them. Thus, addition of a fourth equiwknt of acid r c~u l t s  in lcss chargc repubion 
between thc nitrogens of PbbHA and BDDHA ond thc wluc of Log kH i n c m  by 0.89 
and 1.31 order the magnitude rcspectively over that observed in EbDHA (Table 5.1). 
ogurts nhted to d i (Z-hyd1o~I&w1i imcet ic  acids. 5 h b t i  
The d i f f c r v ~ c  between Log K3" and Log L" (co(nSpgnding to  the two nitrogm 
protonations) is smaller for BDDHA (1.24) t h  fw PDbHA (1.72) and both of thcm 
mller than for EDDHA (2.48). For PDDHA this difference is similar to those found for 
both isomers of TMPHP6 (8amochic and Martell, 1991). a chelating agemt with the ~omc 
cmtml chain (mc-TMPHPú = 1.61 and maeTMPHP6 = 1.81). 
Howevcr. the log ~ 3 '  of pXDDHA is Iess basic than of EDDHA, although the 
difference between Log K3" and Log 14" is smaller for pXDDHA (1.61) duc to  the fourth 
protonation constant. This fact could be explain since the effect of the buuene ring on 
the acidity of the ammonium groups. 
The behavior of the most basic ammonium group of these ligands is in a good 
agreement with those described mrlier. Thus, the log kH r cp r ted  for EDDHA, PbDHA, 
BDDHA and pXDDHA were 8.65 I 0.30; 9.01 í 0,30; 9.15 I 0,30; 8.10 + 0.30 
respectiveiy. Therefore, when the methylm groups are introduccd subsequmtiy into the 
diamine bridge. i. e. from 2 t o  4, the basicity of the most basic nitrogen increase. 
However, the presence of a pxyly lm among the diamine bridge produces a decrease of 
the basicity in the most basic nitrogen. 
5.5.2. a?* and stability Constmt$ 
Ca" and Mgz* stability cotwtants for ligands l a -d  are shown in Table 5.2. From the 
&' and Mgt' poturtiometric curva, it may be W u m e d  the existeme of at l e a t  three 
specics of the metal chelates: MHA, MHL- and ML". I n  order to  compare the stability 
of such metal-ligad complexes, thc equilibrium k, a d  therefore its Log k, is used 
(Eucheli-Witschel and Egli. 2001). MgZ* stability constants are higher than those of Caz+ 
for oll the products. This behavior is in good agncment with that found elsewhcn for 
EDDHA (Yunta et  al., 2003) ond their omlogues (HBED, L'Eplanttenier c t  al., 1967). 
Ligad architecture (Hancock, 1989) and metal properties (Pmrson. 1963) (size of the 
metal, charge, ionic radius and so on) were olrmdy used t o  exploin this fact. 
Mgt' is more affected than Ca" by the addition of methyl groups from two 
(EDDHA) to  four (BDDHA) (table 5.2). This fact is contrary to  several theories related 
to chelating agents with d i f fcnnts  chelate ring size idicating that an incrase o f  the 
SCiichtihg nktcd to d i ( 2 ~ / ~ i i m c e t i c  m&. 
chclatc ring sizc leo& t o  o grenter of complex dwtabilization for loqw metal 
ions (ia. calcium) thon for smoller metal ions (¡.e. mognesium) (Hancock, 1986). Howcvcr. 
this foct hos bcui shown for chelating aguits such os EDTA ond thcir analogw (EN 
(cthylendiminc), TN (trimethylendiaminc). ond TMDTA) but not for phuiolic ligonds 
such as EDDHA ond thUr onilogucs thot moy hove o d i f f u w t  W o r  (in foct for 
EDTA ond their onilogues, &" chelates ore m o n  stobk thon the M$ chelotes, but for 
EDDHA ond their onalogucs (tablc 5.2). Coz* chelotes ore less stoblc) (Yunta c t  01. 2003; 
Lindsoy, 1979; Frost ct al., 1958). 
I n  the cose o f  Mg", the fin-mcmbcrcd chclotc ring formed (EDDHA) is more 
stoblc thon those of six- (PDDHA) or scvui-munbcnd (BDDHA) chelatc ring formcd. I n  
the case of Co" (larger mctol ion), o i~nasc in thc olkyl chnin not produce a clcor 
cffcct ovcr their stability constonts dueto the poor offinity be- calcium ond thesc 
typc of the phml ic  lignnds. 
I n  both Coh and MgZ' systms, pXDDHA hos the lowczt stobility constonts. When 
pXDDHA is compored with EDDHA both the increose in chelatc ring sizc and the 
incrcase in lcvel of prganizot ion ore offccting their mikbility t o  form complexu. 
ScvcMl outhon pointed out that the incrcasc in Iml of pmoqonization lea& to  an 
increose in complex stability (EOTA versus CDTA ( ~ 1 , 2 - ¿ i m i m c y c ~ o n e ,  
N.N,N,Ns,-N'-tctmocctic ocid)) (Honcock, 1989). But in this cose the lorger chclotc 
ring sizc produces o morc decreose in the ~ a "  ond Mgh stability constants ond this fact 
is more offccting thon the Icvel o f  prmrgonization. Furihumori, in this ase the 
incrmse of thc prwrgonizotion lcvcl for pXDDHA produces o drop in the obility to 
form any metal chcbes becouse thc structun fixed m is suitablc t o  form stable 
chcktes. 
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Thc Fe* and CU* stability constants are shwcd in Table 5.3. EDWA chelating oguit 
presento thc highest stability with Fe* and CuZ4 metals. Whcn the alkyl chain length 
among thc a m k  groups is inwmsed, thc stability of thc Fe* d chelates fomcd 
is dccruuing. Thus thc scguencc obtained is EDDHA > PDDHA > BDDHA for the Fe* and 
CIP systuns. pXbbH~/Fc "  is slightly more stablc t h  BDDHA/Fc*, this fact is 
'L. &$mryto'the . . .  tendency obsennd when thc alkyl choin lcngth incnose. The prcscncc of 
a benzene ring among thc two aminc graups in pXDDHA cwld produce a intcraction 
betwcu, buuene ring and Fe* metal, likc teh fcrraccne structuw, rcsulting in a 
incruisc of thc stability of pxDbH~/Fe". Thc stcric arientation of donar grwps could 
explain thc stability d i f f m c e s  among thc chclating agcnts. 
The diffcrent CU" chclatc spccies are r e p r m t e d  in Schmc 5.2. A t  low pHs, a 
b lw  Cu2' complw is obJcrvcd, 
Schrinc 5.2. Cuz* and Fe" Jpecics formed 
which no doubt involves only 
cod im t i on  to the 
cthylenedhminc nitrogens, 
ah 
thc carboxylate oxygens and 
two moleculcs of water (2 in 
S c h e  5.2) (Patch et  al., 
1982). Thi uppcr pH value for 
thc rwge at which this 
~pccics is predominant is 
diffcrent dcpcnding on thc 
chelating agent (4.70.7.15 and 
6.70 for  EDDHA/CuZ', 
PDbHA/Cu" and BDDHA/C~") 
respectivcly. Since a 
precipitate appcors at pH 
b c ~ ~  8 for ~XDDHA/CU", 
thc stability constant for i ts  
5Chckrtiiy agmts rckrteci to di(2--hyd~h&,bmimcctic ac&. 
diprotonated spccie c m t  be detmined. A new more strqly grun complex is formcd 
as the pH riw. This complex invohns the coordination of the Cu" with thc phenalatc 
groups (4 in Schunc 5.2) at pH abave 7.48, 9.42, 9.13 and 9.07 for EDDHA/CU~*, 
~0bHA/Cut', BbbHA/Cu" and pXbbH~/Cu"  respectiveiy. Fimlly, spcciu 3 appcars a t  
intumcdiate pH v a l w  and invohn thc two amino groups, one carboxylatc group and one 
phuiolate group. When thc chelatc ring size incnasc. the CU" stability cwstants 
decnasc. Five-membcnd chelate ring (EbbHA) shows the most stablc Cuh chelate - 
(table 5.3). 
The Fe" chelate species are also npnsurted in Scheme 5.3. The predominant 
species involves the coordi~t ion with the nitrogen atoms, the carbaxylate oxygens and 
the phenolate groups (6 in Scheme 5.3) and it occurs at  pH above 1.89, 3.42. 3.97 ond 
3.99 for EDDHA/F~", PDDHA/F~", BDDHA/FeY and pXDDHA/FeY respectively. The 
hydroxylated (8) species, where ane carboxylate is replaccd by a OH group, occurs at  pH 
above 11. No hydmxylated pxDbH~/Fe'  have been detmined because the chelate is 
decomposed and i ts stability constant can not be obtaincd. Tñe p r o t o ~ t e d  specie (5) 
involw the coorditmtion with one water molecule instad one phenolate group. 
White et  al. (1988) reported the synthesis of several chelating agents analogous to  
EDDHA with different diamine alkyl chain length (fmm 2 t o  5) and the stability of the 
complexes with FeZ*, Fe", MnZr, Mn". 6d" or Cr". These authors concluded that the 
preferred ligand is one in wich m -2. ¡.e. ethyledimine-di(o-hyd~)xypchnylacetic acid), 
(EDDHA). The effect of the size of the chelate i-ing in the metal stability have been also 
studied in other chelating agent with similar structure. HBTDNFek (N,N'-di-(2- 
hydroxybenzyl-trimethylencdinitrilo>N,N'-diacetic acid) stability constant (log KFeL - 
37.8) (Ahrlond et  al., 1990) is loww. than the of HBED/Fe" (N,N-(di- 
hydroxybuizyl)cthylencdiaminc-N,N-diacetic acid) (log KFeL = 39.7) reported by 
L'Eplattenier et al. (1967). The same tendency was observed when the stability constants 
of HBED/Fes, HPED/FeY (N,N-(di-hyd~)xybuizyI>N,Wcthylencdiomindiocetic acid) 
and HBEP/Fe" (N,N-(di-hydmxybenzyl) -N,N- ethylencdiamincdi-3-propionic acid) w c n  
compared. All are sexadentate and have two phenolate donors, two nitrogen donors and 
two carboxylate donors. I nc rw ing  the chehte ring size from six members (HBED) to  
seven members (HBEP) c a o w  the stability constants of Fe" chelates to  d e c m  fmm 
to -lo3' (in this case the chelate ring compared is the formed between FeL and the 
5.#1erbting apnts nrb ted  to di(2-hyd~huyI'rniimcetic acids 
carboxylate grwps). Steric factors strongly affect stability constants. On the other 
hand. decreasing the chelate riw size from six membcrs (HBED) to  five members 
(HPED) correlates with a stability constant decrease of the Fe" chelate from to  
-loY (in this case the chelate ring formed betwun Fe3* and phenolate groups are 
comparcd). Mokcular modcls show that the coordination sphere is considerabiy more 
crowded and constmined in the HPEb chelates than the corwponding complexes of 
HBED because donor groups in HPED involved in five-membered rings are Iess flexible 
than ore the groups involved in six-memebered chelate rings formed in HBED (Ma and 
Martell., 1993; Luceno et al., 1996). Therefore, HBED, with five and six-membered 
chelate ring (metal-amino-carboxylate and metal-amino-phenolate respectively), as 
EDDHA, is expected to  form the most stable HBED/FeL stability constants. The 
diffetwce is similar to  that presented in this work for EDDHA (five-membered chelate 
ring) ond PDDHA (six-membered chelate ring) (scc table 5.3). A further increuse in the 
diamine alkyl chain length will serve to  further isolate the two phenylglycine moieties and 
ruult in an additional decrease in the stability with metal ions such as Fe". 
EDDHA and their amlogues are formed for two diasimisomers (racemic mixture, 
SS and RR, and meso, SR, forms). The two diasteroisomers have bcen separated (Bailey 
e t  al., 1981), and their protonation and metal stability constants determined (Yunta et  al., 
2003; Bannochie and Martell, 1989). Om isomer is more stable than the other and the 
mixture shows mean values between both isomers. This behavior has been also seen for 
TMPHPG isomers (Bannochie and Mortell, 1991) but the incruiscd sepamtion of the two 
chiml unters  in the TMPHPG diastereomers, by an additional methylene group, generally 
reduced the differences in stability obsemd between the diristerwmeric complexes. 
Therefore, it would be expected that a increase of the size of the metal ring would 
produce ligands which diasteromeric complexes with very close stability. 
5.5.4. pM voluu and Speciu Dirtribution 
pFe and pCu values wwe determined using the first model in a 4-12 pH range. 
Tablu 4 and 5 show the pM wlues obtained only for ogronomic pH values. 
TaMe 5.4. pFea vs pH for Iron chelatd'. 
Upmd 7 7.5 8 8.5 
bFor pFe data in thc whok pH raye see Supporting Infomiation (Tabk 5.8) 
Yunta ct 01.2003 
From the pFe values listed in table 5.4, the ligand EDDHA and POOHA are the 
most effective ligads. BOOHA is the poonst ligand in al1 pH mngc. I n  fact, the pFe 
values follow the same sequcnce thot iron stability constants (se toble 5.3). EDOHA and 
PODHA could be applied into soil/system and they crin be used as ferric chlorosis 
correctors. However, if pFe v a l w  are comparcd with those of EOTA ligand at pH 7.5 ( 
pFe = 22.3) pXODHA and BOOHA shaw lower v a l w  thon thai of EOTA. Therefore, thc 
application of thcsc iron chelate into the soiMsystem is gucstionable. 
The sequence obtaincd for pCu (table 5.5) is similor to that o f  pFe and it is in 
agrcunent with their cuZ' stobility consiants (see table 3). EOOHA and PDDHA are the 
mon effective. and pXbOHA has the lowest pCu values in al1 pH rongc. 
Table 5.5. pCua vs pH for copper chelatesb. 
POOHA 13.1 14.3 15.6 16.8 
P-xDM.IA 8.3 9.4 10.4 11.3 
%Iculated for [LT] = l.l.106 M, [MT] = 1.0.10-6 M. 
bFor pCu &ta in the whole pH range see Supporting Infonnation (Toble 5.9) 
Yunta ct d. (2003) 
50ebtir~p ap#sm&tcd to d i ( Z ~ I & n r i i w c e t i c  mi&. 
AS a approach to  know the cheloting ogurt sekctivity, pFe/pCu mtio is calculoted 
for each ligand at pH 7.5 (as phytiological pH). Thc ratios obtaincd an the following: p 
XDDHA (2.17) > BbbHA (1.78) > EDDHA (1.62) = PbDHA (1.59). Therefore, this scgwce 
indicate that when the mine alkyl chain is increusing, thc relotive selectivity for  Fe" is 
greater thm that of Cu". 
pFe and pCu are very useful t o  compare effectivuicss o f  t h e e  ligands when 
applied in solution containing only one metal. Howevcr in physiological studies and 
agronomic use, the iron chelates are used in systems where s e m l  othcr metals (¡.e. 
CU", Coa, M$, etc) are present. The v e  of those metals can modify the relotive 
effectiveness of the iron chelotcs ond, therefore, the pFe values could wry. 
For this reason and as example, in the second model the pFe w l w  were also 
obtained for chelating agents in a nutrient solution system (Table 5.6). These pFe values 
are lower than those of pFe presented in Tabk 5.3 for single metal chelation, duc to  the 
competition betwun iw ond the other metals. I n  general, al1 phenolic chelating agents 
considered prcJu>t similar pFe values in nutrient solution conditiocu and they can be 
wed as chlorosis correctors. Therefore, in d e r  to determine their effectiveness, their 
behavior will depuid on othcr wcterml factors as soil propcrties, way of application, 
culture type, meteorologicol conditions, solubility, etc. pXDbHA ligand prcsents the 
highcst affinity from Fe", this result is in occordance with the scquence for pFe/pCu 
mtio showed above. 
Table 5.6. pFe valucs agoinst pH in agronomic c o n d i t i d  
Ugmd 7 7.5 8 8.5 
S.&htiq ugents rckrtcd to d i ( Z - h y d m ~ / ~ t n i l ~ ~ l c e t i c  acids. 
F@pe 5.2. Spcciu distribution against pH using Hoagland nutrient solution composition 
for li@s la. lb, l c  and le. (Fer) = (Ligand) = lR.104 M: (Ca") = 1.6.10-'M: (~9'') = 
8.0.10~ M: (Cu") = 3.15.10-7 M. 




I n  Figure 5.2 the specics distribution curves for the chelating agents in Hoagland 
nutrient solution are shown and they are compared with those a lmdy  calculated for 
EDDHA (Yunta et  a,, 2003). For al1 phenolic ligands the F& species is the predominant 
in the whole physiological pH range. Thus, the 100% of the ¡ron chelate remains as F A -  
specics at  pH below 11 for EDDHA and PbDHA and at  pH above 10 for BDDHA and p 
XDDHA. The hydroxylated Fe0l-i~~- spccies appcor at  pH around 11.0 in those ligands in 
which it has been possible to determine it. Only at  pH above 11.5, the calcium and 
magnesium chelates become predominant species. h e  to  the low concentration of Cu" in 
Hoagland nutrient solution (3.15.10-'M), copper chelatcs are not pndomimnt in eithcr pH 
~ n g e ,  although their stability constants are higher than those of Caz' and Mg" that are 
prcsuit in larger concent~tion. The curva are in good agreement with the pFe MIIKS. 
because al1 phenolic ligands are able to  form very stable ¡ron chelates in solution 
conditions. However, at  acid pHs the protonated specics of BbDHA/Fe* and p 
5&kthg v t s  m&td tu d i ( 2 - ~ / ~ ~ t i c  ocidr: 
xOOHA/F~~  c h e h t u  a w r  significantly. Thus, FcL' spccies ir compktely formed at 
pHs abovc 4.5.6 and 6.5 far PDbHA, pXODHA and BODHA respectively. This fact cwld 
be v u y  rckvant because the ruictivity of thcse iron chelatu at  acid pHs is higher than 
that of EOOHA and this fact cwld af fcct  over thc stability of these inm chelatu. 
BDDHA/Fes and pXbbH~/Fe*  con be broken at acid PUS or they are mt formcd 
compktely and the formation preces can be vuy slowly producing a loor of  Feh by 
precipitation as hydroxide. 
These results are vuy useful in order to  compare the selective complexation of 
chelating agents as EOOHA and their am logw wherein the alkyl chain length is wried. 
If M~%, CU" and Fe3 stability constants are analyzcd, the ~ o p u u ~ c  obtaincd for each 
metal has been vuy similar. I n  al1 cases, EOOHA has formed the most stable chelotc 
followed by PDDHA. Thuc mctallic ions have di f fmmts properticr; while MgZ' and Fes 
are c k i f i c d  as hard acids, CUh is classified as borderline although it p n ~ c n t s  a highv 
affinity for aminc groups than Mg" and Fe? Up to  now, the preferentes for fiw-, six- 
or highcr-mcmbcnd chelate ring dcpuid on the size of the metal and the coordinution 
index, so stnaller ians formed prefembly six-munbcrad chelate ring Md larger ions 
formed five-membered chelate ring. This observation satisfactorily explains the EOTA 
analoguc TMOTA's wuiker complexes with brger metal i o ~  (Haneotk, 1988). But, in this 
case, five-munbcnd chelate ring, comsponding t o  EDOHA, is the mosi stable for Cu*, 
Mgz* and Fe3, according with that reported elsewhere tht fiw-membered chelate rings 
form mare stable complexu thon their s i x - m e m b d  counterparts (Basolo and Jahnson, 
1964). 
pM wkics calculated uring the first modcl shav the sane tendency than their 
stability constants. However, when pFe is calculated using a nutrient solution 
camposition, the diffmces among pFe values decrease being the pXDDHA l igad the 
more stable Fe3-chelate because this chelating agent pnsui ts the greutest pFJpCu 
ratio. This behavior is also sem whu, the specics distribution are obtained for coch 
ligand. it shows that these chelating agents can be used as ferric chlorasis correctors 
and they can applied into the roil/plant ~y#m a t  alkoline piis. 
F w  5.3. Photomctric titmtion of l.104 M chchting agcnt solution with 4.47.104 M 
Fes solution. p = 0.1 M (NoCI); t = 25.0 I 0.5 'C. 
PDDHA BDDnA 1 
Tabk 5.6. Purity. (%) of emh diclating aguits and Molar obsorptivitics ot 480 m. 
Tobls 5.7. Phuwlate obsorption bands ond Molar obsorptivities of chelating o g W P  
Figvc 5.4. A) Vtmviolct absorption spectra of eoch chelating aguit (L) as a function 
,f p(H). [L] = 1.00.104M; p = 0.100 M (NaCI +NaOH): 1 cm ccll; T = 25OC. 8) The 
ultmviolct absorboncc of ecich chelating agent (L) as a function of pH a t  wavclength 




5Chcbtig agurts~kated to d i ( 2 - ~ I ~ i n m c e t i c  acids. 
Figure 5.5. Plot Aboorbonce vu~ur pH of the Iron(m) cheiatcs at 480 nm.[PDDHA] 
= 9.6.10-'~. [Fe"] = 1.06.104M: [BDDHA] . = 6.10.10-'M, [Fe*] = 6.50.104& [XDDHA] = 
8.29.104M, [Fe*] = 8.52.10-'M. 
BDDHA 
XDDHA 
5ChcIatihg agenh rckrtcd to di@-hydm.syphuyt')rvni~~~cetic aci&. 
Flgur 5.6. Plot Absorbance versus pH o f  thc Coppcr(fI) chehtcs at 650 nm.[PDbHA] 
= 9.54.104M, [Cu2+] : 1.093.10-'M; [BbDHA] = 47.10.104M, [Cu"] = 7.17.104M; [XDbHA] 
PDDHA BDDHA 
XDDHA 
PDDHA 9.4 11.4 13.4 15.4 17.4 19.3 21.2 22.8 24.4 25.8 27.1 28.2 29.2 30.2 31.1 31.8 32.5 
BDDHA 5.9 7.7 9.7 11.6 13.6 15.6 17.5 19.3 20.9 22.4 23.7 24.8 25.8 26.8 27.8 28.7 29.5 
XDDHA 7.5 9.3 11.2 13.2 15.1 17.0 18.8 20.4 21.9 23.3 24.4 25.5 26.5 27.4 28.1 28.7 28.9 
"Calculatcd for [Lt] = 1.1.104 M, [Mt] = l.0.104 M. "/unta c t  al., 2003 
Toblr 5.9. pCrP vs pH for CU" chelata 
PDDHA 5.2 6.3 7.5 8.8 10.3 11.7 13.1 14.3 15.6 16.8 18.0 19.1 20.2 21.1 21.9 22.6 23.0 
BDDHA 3.3 4.3 5.3 6.3 7.4 8.5 9.7 10.9 12.0 13.0 13.9 14.7 15.6 16.5 17.3 17.8 18.2 
XDDHA -0.4 1.1 2.6 4.1 5.6 7.0 8.3 9.4 10.4 11.3 12.2 13.0 13.9 14.8 15.5 16.1 16.3 
'Cokulated for [Lt] = l.l.10" M, [Mt] = 1.0.10" M. "/unta et al., 2003 
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The psence of ethyluicdiomine-N(0-hydrowypchnylacetic>' (phydroxyphmyl- 
acetic) acid (o,pEbDHA) as the rcond Iaqest component in commercial EbbHA imn 
cheiates hcs recentfy bun d m o ~ t r a t a d .  Huu we nport thc sprxiation of o,pEDDHA 
applying a novel mcthodology throqh the detumination of the complexiq capacity. 
protonation, Caz*, Mg", cuh and Fe3 stability consiants. The pM w l w  and spceies - 
distribution in solution, hydroponic and soil conditions were obtained. b e  to the para 
position of oñe p b l  grwp in o,pEbbHA, thc protomtion conrtontJ and Ca and Mg 
stability conrtants have d i f f v u i t  w l w  than those of o,&bbHA and p,pEbDHA 
regioisomers. o,pEbDHA/FcS stability constants are higher than those of EOTA/F~% 
but lower than those o f  0.0-EbbHA/Fe9. The sequu~ce obtained for pFc is o,& 
EDDHA/F~* r o,pEbDHA/Fe* > EDTA/F~>. o,pEbbHA/Fc* can be used as an iron 
chelate in hydroponic conditions. Also it can be used in soils with limitcd Cu ovailability. 
I ron chlorosis is a nutritional disorder in plants that a f f u t s  their development 
COOH COOH and decruiscs the 
H & N G i N b  H&NLLb yield of many crops 
OH HO 0 HO 0 growing on ca~canoru 
HO soils. Chlorosis 
1 o,o-EDDW 2 o,p-EDDW results in a decreasc 
in the amount of 
HOOC n COOH chlorophyll and ir 
HOOC-\ r C O O H  manifested by a 
NH NH $ HNb HOOC- L~~~~ gradual of the green disappearance color of 
HO OH 
3 p,p-EDDHA 4 EDTA the plants (Mcngcl e t  
al.. 2001: Chen and 
Figure 6.1. Chclating agents and chelates described in the 
text. *Chiml Corbons Barak, 1982). Today, 
fcrtilization with 
synthetic iron chelates is the most common agricultural practice to  relieve this problcm. 
6. Thcarctical~hth o,p-EDDHA 
I n  Europc, the 98/3/EC dircctivc ruyilates iron and other micronutricnt chclates uscd 
as they are or incorporatcd inmixcd fertilizers. Six chclating agcnts, al1 polyaminc- 
carboxylic acids, are pumittcd for  this purposc: EDTA, DTPA, HEDTA, EDDHA, 
EDDH4MA and EbDCHA, but in the ncw nguktion p r o p o d  by thc EC. o,pEDDHA is 
also inciudcd. RhyWiminchl,N'di(drydmxy-phuyl)o~dic (o,&DbHA) (1 in Figure 
6.1) and thcir analogues are among the most cfficicnt iron chclating agents uscd 
(Norvcll, 1991).They haw two phuiolic groups replacing two of the carboxylates of 
EbTA; which incnoscs the stability o f  the iron chclate by more than 10" (Ahrland e t  al., 
1990). Thcnfore, EDTA and their amlogucs (4 in Figure 6.1) are wcakcr than EDDHA 
and their analogucs and thcir use is rcstrictcd t o  neutral soils or to  hydroponic-like 
cultures (Chcn and Barak. 1982). & synthesis of o,eEDDHA (1 in Figure 6.1). origimlly 
rcportcd by Kroll et  a1 (1957). is a Streckcr m t i o n  on the imine derivcd from 
cthylencdiamine and salicylaldehyde. Although the procedurc can be mploycd to  obtain 
other symmtrically substitutcd EDDHAs (Frost and Frccdman, 1959: Knell and Kroll, 
1960). the dmwback is thc ncd for the liquid HCN during the industrial proccss. Other 
a p p c h e s  to the synthesis of ethyluicdiaminc-di(ehydroxyphuyI)ocetic acids are 
based on a MoRlich-like rcaction b e t w m  phuiol (or substitutcd phuiols), 
cthykncdmminc, and glyoxylic acid (Pctrw ct al., 1978; Juliur, and Aym<uid). This 
method is uscd for the pnporation af al1 of the EDDHA cumntly in the markct. Some 
amlytical mcthods for thc quality control of such products have been devclopcd and 
mploycd in ordcr t o  determine the O,~EDDHA/FC* content in the product (Bamk and 
h. 1987; EN 13368:2001-2: h c o n  c t  al., 1994: Luccna ct al. 1996). Other important 
aspects relatcd to  the composition of the commercml chclatcs has bcen neglectcd with 
thcse amlytical methods. Actual industrial synthesis of o,eEbDHA (Frost and 
F d m a n ,  1959; Knell and Kroll, 1960) produces a mixture of three regioisomcric 
products. mmcly, o,eEDDHA, o,pEbbHA and p,pEbDHA (l. 2, and 3, rupcctivcly, in 
Figure 6.1) in variable amounts. I n  order to  study thc single components of this mixture 
and to  know the ability to  form fcrric complexcs, a guiuiil mcthod for thc synthesis of 
o,o-EbbHA, p,pEDbHA (1, and 3, wpcctivcly, in Figure 6.1) has alrcady bun reportul 
(Yunta ct al. 2003). Also in our r m r c h .  thc choracterization and quilibrium studia of 
the fnc lignnds and their Mg", Caz+, Cu" and Fes chelatcs, using a novel methodology, 
haw bcen devclopd. I t  has bcui claimcd that the sccond main component pwuit in 
oso-EbDHA commercial iron chelatu is the o,pEDDHA isomer (2 in Figure 6.1) 
(Hundndcz-Apaolam. 1997; Cremonini c t  al., 2001). Two alternative routes for thc 
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Thc aim of this m r c h  work is t o  study the binding capacity of o,pEbbHA 
chclating agent. Thw, thc fouowing has bcui dctermincd: cheiating capacity, the 
formation constants, pM dctermination and the spccics distribution in mitricnt rolution 
and soil conditions. 
6.3. MATERULS AND METHODS 
Thc mcthodology has bcen d c ~ r i b e d  clsewhere (Yunta c t  al., 2003). 
Potentiomctric mcasurcments wcre performed with o Mctrohm 719 and/or 721 
potentiomctcrs (prccision of 0.1 mV), a Mctrohm combincd pH glass electrode and an ion 
selective Cu" electrode. Photometric titrations w c n  carried out using a Mctrohm 662 
photomctcr (nsolution of 10 nm + O.1nm) with a whitc light spcctrode of path length 2 x 
10 mm. 00th potentiometers wcrc controlled by a TiNct 2.4 software progmm for PC. 
All reqents uscd in this work werc of analytical gmde. All aqueous solutions w c n  
prepad with COZ-fnc, watw type 1 gmde (ASTM, 1995). MIz, MgCIz, NaCI, NaOH, 
Cu(NOs)z, HCI and Fe3 standard solution werc obtained from M c k  Chunicol Co. A 
bran's plot amlysis was uscd to  check for carbonatc contamination of the standard 
a q w  NoOH and consistently reveoled lcss than 0.5% of carbonatc (h. 1952). The 
CU(NO& solution was standardized with NarH2EDTA salt roluti& by potentiomctric 
titmtion. i ñ c  end point of al1 potentiomctric titmtions werc dctermincd by thc bran's 
function (bran, 1952). Fe3, Ca", Mg" and CU" solutions werc  standardized by Atomic 
Absorption Spectroscopy with a Pcrkin Elmer Amlyst 800 spcctrophotometer. All 
titrations w c n  modc under imrt atmosphen (99.9995 purity gwde Nz, NaOH washcd, 
0.100 NaCI satumted). All commercially m i l a b k  organic reqents werc uscd without 
further purification. o,pEDDHA (2 in Figure 6.1) was mpplied by Syngenta Crop 
Protcction. 
6. ~ t i c a l s p e c i a t i o n  o,pEOOHA 
o,pEDDHA was characterized by spectroscopic techniqw. 'H NMR spertm was 
kindly provided by Dr. Sierra group and recorded on a Bruker 200-AC (200.13 MHz for 
'H) spectrometer. 
The complexing capacity of the o,pEDDHA ligand has been determined using both 
photometric (with FeL solution as titrant) and potentiometric (with Cu" solution as 
titrant) methods (6ómez-6allcgo et  al., 2002). The titratiom w e n  carried out a t  25.0 I 
- 
0.5 O C  and the ionic strength was fixed at 0.1 M with NaCI. The concentrations of the 
chelating agent solutiom were approximately 1.104 M. 
The end points of thc photometric titrations were determined by both linear 
segments' intersection (Willard e t  al., 1988) and the smoothed second derivative method 
(Savitzky and talay, 1964). The FeL solution (4.47.104M) used as a titrant. pH was fixed 
a t  6.0 with 2mM MES and was maintained at  this pH during the titration with NaOH 
solution. The o,pEbbHA molar absorptivity was also obtained ot 480nm. 
The end points of the potentiometric titration of o,pEDDHA with Cu" were 
determined by both Gran's function (Gran, 1952) and the f irst derivative method. The 
CU" solution (5.062.104M) used as a titrant solution. A CU" selective electrode with 
reference electrode was used to  measure cu2* free cation concentmtion. The 
photometric and potentiometric curves as well as the determination of the end points 
are showed in Figure 6.7 in Supporting Infonnation. 
The protonation constants hove been determined by both photometric and 
potentiometric methods. The f i rst  two association steps of the ligand were mecisured 
spectrophotometrically (L'Eplattenier et al.. 1967). since the combination of protom with 
the phenolic groups are accompanied by extensive changes in the absorption spectra (ot 
295 nm). Twelve 1.10% solutiom were prepared with the ionic strength adjusted to 
O.100M with NaCl and pH adjusted from 8.20 to  13.30 with 0.3-0.5 pH intervals. 250 - 
500 nm spectm were obtained in a Shimazdu UV-Vi5 spectrophotometer. The 
wavelength on the maximum absorbance and molar absorptivities of LC and LH2'- species 
were initially estimated at  pH 13.5 and 9 respectively and used as seeds for the following 
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calculations. The calculations themselves inwlved a least-squares minimization of 
calculated versus observed obsorbances varying the first and second protomtion 
constants and the molar absorptivities (Yunta et  al., 2003). 
The lowut protonation constants, corresponding to  the two amino groups and two 
~arboxylic'~roups were determincd by potemtiometric titration (Martell and Motekaitis, 
1992). o,pEDbHA chelating agent solution (l.10-3M; p=O.lM (NDCI)). previously disolved 
in four equivalents of NaOH per equivalent of chelating agent, was back-titrated with 
-.' MCI (0.05009 I 0.00005) M solution at  25OC under Nz atmosphere. The third t h m g h  
< . .  
sixth lignnd protonation constants were calculated using the FORTRAN program BEST 
(Motekaitis and Martell, 1982). 
6.3.4. coz* and M#+ stability 
The. methodology used for protonation constants was also opplied to  determine 
the Caz' and Mg" stability constants. o,pEDDHA/ca" and o,pEDDHA/Mga chelates in 
1:l and 1:10 rates were previously formed and then were back-titrated with HCI 
(0.05009 I 0.00005) M solution at  25OC under NZ atmosphere. 
Total Cah and Mg" concentrations were muisured by Atomic Absorption 
Spectrophotometry. The Ca" and Mg" stability constants were calculated using the 
FORTRAN program BEST (Martell and Motekaitis, 1992). 
6.3 .S. cuZ* and FC'' stability constants 
Previous to  the determination of their stability constants, studies of the o,p 
EDDHA/FeY and ~,~EDDHA/CU~'  absorption spectrum were carried out in order to 
choose the wavelength adequate to  ron the photometric titmtions. Twelve solutions 
covering a pH range 2-12 were prepared to  be 1.104 M on iron chelate or 1.10" M on 
copper chelate, and the spectra between 350-800 nm were obtained in 10 nm intervals. 
Stability constants for the Fq3 and CU" chelates were calculated from 
spectrophotometric data obtained after base titration (Yunta et  al., 2003). Four or six 
equivalents of standard base (0.200 M) were added to the chelating agent and then the 
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ionic strength was maintained at 0.100 M with ruiguit-gmde NaCI. Solutions of Fe* and 
Cu" chelates (14 metal:ligand mtio) were prepared under Nz at 25.0 I 0.5OC. by slow 1 addition of F;* or cu2+ standard solutions. 
When the o,pEbbH~/Fe* was formed. hydrochloric acid was added until the 
solution was colorles. The experimental solution was diluted to 500 mL with type 1 
water (ASTM, 1995) to  be l.104 M on iron chelate. 60 mL were placed in a 150-ml 
thermostated jacketed reaction vessel, and then t i tmted with aquwus 0.200 M NaOH 
titrant to  pH 12. The absorbance of the solution was meanired at 480 nm at eoch 0.05- 
0.1 pH intervol, depending on the curve zone. 
For the cu2*-chelate, the pH was mised until 12 by the addition of NaOH. The 
experimental solution was diluted to 500 mL with type 1 water (ASTM, 1995) to be 1.10- 
'M on O,~EDOHA/CU? 25 mL of the experimental solution were titrated with aqueous 
0.200 M HCI titrant until the solution was colwless or precipitotion was observed. The 
absorbance of the solution was mecciured at  650 nm at 0.05-0.1 pH intervals, depending 
on the curve zone. 
The stability constants (h, KF~HL, ~ o H ~ ,  KUL, KC~HL and &ZL) were calculated 
from the data by an in-house progmm using Microsoft Excel Solve* utilizing mas 
balance and known equilibrium constant constraints while minimizing the least-squares 
absorbance fit t o  the observed spectral curves ('Yunta et  al., 2003). 
A more reliable parameter for ligand effectiveness is the pM value, where pM = - 
log [M], which is similar to  the 'chemical potential" of the aquo metal ion. A comparison 
of the total sequestering ability of o,pEDDHA ligand can be made through the 
determination of pFe and pCu values using two different models. 
I n  the first model, the calculation of [M], the concentration of free aquo metal ion 
was made taking account of only the proton affinities of the ligand and other chelate 
species such as protonated metal complexes, in accordance with B a m h i e  and Martell 
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(1991). These values were computed for pH range from 4.0 to  12.0, with ionic strcngth 
fixed at 0.100 M, using a 10 % exccss of ligand. 
I n  the second model, pM v a l w  were calculated in a nutrient solution system in 
order to  obtain the total sequestering ability of o ,pEbb~~/Fe"  chelate in agronomic 
conditions. For this, both componuit and thermodynamic database of the quilibriwn 
speciation model MINTEQAZ progmm were modified in order to  include the o,pEDDHA 
ligand and their protonation, and Caz+, MgZ+, Cu" and Fe" stability constants (Allison et 
al., 1990). o,~EDDHA/F~" chelate was introduced in the Hoagland nutrient solution 
(Hahrorson and Lindsay, 1972). of which the composition was; Fe" = Ligand = l.104 M; 
CU" = 3.15.10-' M; Ca" = 1.640" M; Mg" = 8404 M; Zn" = 1.54.104 M: Mn" = 4.3640" M. 
pFe and pCu values were also calculated for o,eEDDHA, p,pEDDHA and EDTA chelating 
agents using the two models. EDTA/Z~" and EDTA/M~" chelates have bcen considered 
for pM and speciation distribution determimtions. However, o,eEDDHA/Zn" and o,@ 
EDDHA/Mn2" chelates do not form in the presence of FeL ond do not offect pM and 
speciation distribution, so they were mt included in either systm (Allison et  al., 1990). 
The o,pEDDHA species distribution at  pH range 4-13 were determined into t h n c  
thcoretical models considering their agronomic use: in solution, in hydroponic culture and 
in soil conditions respectively. 
The first model ir used to determine the behavior of o,pEDDHA in solution 
conditions. Species distribution were made using the same methodology as that used to 
calculate pFe in agronomic conditions (second model for the determimtion of pFe). 
The Second model is used to  determine the behavior of o,pEDDHA in hydroponic 
conditions. I n  this case Hoogland nutrient solution was also used but Fe(OHh(amorp) 
equilibrium was introduced in the system as o solubility controller. 
The third model is used to determine the behavior of o,pEDDHA in soil conditions. 
I n  order to  predict the distribution of the o,pEDDHA species in soils, it is nece~~ary to 
use a theoretical model where al1 soil components that could have some effect on o,p 
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EDDHA/F~* stability were considered. Duc to  the compctition observed betwun Fe" 
and Cu" for o,pEbDHA, two soil typu with unlimitcd and limited Cu" availability 
respectively were proposcd in order to  predict the stability of o,p€D0H~/Fe" with 
high and low Cu" levels in soil reqectively. 
Similarly, o,eEDbHA, p,pEDüHA and EDTA spccies distribution were determined 
for the t h r u  models. 
- 
NMR Jpcctm of the o.pEDbH.4 sample p n u n t s  a high purity degree. CH groups 
of the o& system are located very close to  those corresponding to the o,o-EDDHA 
(4.24 ppm) and the CH groups of the poro system close to  those of the p,pEDDHA (3.5 
~pm). I n  the aromatic system the para and orthosystems are well separated. 
Na significant differences were found when the titrimetric purity of the synthetic 
o,pEDDHA, obtained by photometric titmtion with Fe" solution (95.4 i 2.0) %, was 
compared with the potentiometric titmtion with CU" solution (94.1 i 1.2) %. The end 
points for each titmtion were determined using the two methods described in the 
experimental section in order to include their own amlytical errors into the mmn vafue 
(94.7 i 1.1) %. Since o,pEDDUA is highly pure. and the photometric and potentiometric 
plots are very clean, this product may be used in HPLC method (Luceno et  al., 1996) as 
standard compound to qwntify the presence of this ligand in commercial bmnds. 
The use of spectrophotometric and potentiometric titmtions as complementary 
tool to determine of the purity of the phuiolic chelating agents have been already 
profusely discussed in a uirlier msearch work (Yunta et  al., 2003) .We concluded that 
this amlytical determimtion is adeqwte to  qwntify the complexing capacity 
independently of the presence of small amounts of impurities produced in the ~yi thesis 
pathways which not form colored complexes. 
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The molar absorptivity (E) of o,p€bDH~/Fe" can be easily detmined from the 
photometric plot (scc 6.7.1.A in figure 6.7.) at  480 m. This molar absorptivity (2129 + 
53 M-'cm*') is very close to  that published recently corresponding an other o,p 
EDDHA/FeS chelate (2130 M-'cm-') (Gómez-Gallego e t  al., 2002). T b  wlues are 
almoJt half of the E obtained for the o,eEbbH~/Fe* chelate at  the same wavelength 
(4721 ~"cm-') (Yunta et  al. 2003) and using the m methodology. At 480 nm, the light 
is being absorbed by the Fe-phenolate bond and there are two of thcse bonds in the 
structure of the o,o-EbbH~/Fe~ complex (1 in Figure 6.1). The wlue of E obtained for 
the o,pEDDHA/Fe3 is consistent with a structure in which only one Fe-phenolate is 
present. This explanation is very useful in understanding why no ~ , ~ E D D H A / F ~ *  is 
formed. 
6.4.2. RotonÚtion and Caz+ and mgZ' Stability Comtonts 
The absorption band maximum at 291 nm has been considered adequate for the 
H 
determination of the first two phenolate protonations,K1 and K f ,  of o,pEbDHA. The 
wavelength maxima is chosen using the spectroscopic equilibrium curves (sce Figure 6.8 
in Supporting Information). Dueto the low wlue obtained for Kf, this constant was olso 
ref  ined with the other protonation constants calculated by potentiometric method (see 
Figure 6.9 in Supporting Information) using BEST. 
The protonation constants obtained are shown in Table 6.1. These wlues are 
compared with those of o,o-EDDHA and p,pEDbHA (1 and 3 in Figure 6.1) obtained in an 
earlier work using the %me methodology (Yunta e t  al. 2003). Although the three 
regioisomers have the some functional groups, the relative position of the phenolic 
groups produce significant differences between their highest protonation constants. So, 
two intramolecular interactions in o-hydroxyphenylqlycine (in o,o-EDDHA) inwlves the 
formation of two hydrogen bonds between the basic nitrogens and the phenolic groups. 
No intramolecular intemctions occur when both functional groups ore tw apart to bind 
@hydroxyphenyl-glycine in p,pEDDHA) d. therefore. their protonation constants are 
very close to that of phenol (pKa = 10.00) (Yunta et  al. 2003). On the other hand, the 
molar absorptivity of [O,~-EDDHA-H]~ species (b = 3567 ~ ' c m - '  at  291 nm) ir close to  
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that obtained for the L specics of the ligond [N-(2-hydmxybuisyl>N'- 
buuylethyluudiaminc-N,N'-diacetic acid] (mmed L3 by the authors) (E,- = 3500 M- 
'cm-' at  292 ntn) comrponding also to the phuiolic dcprotonation (Sermticc et  al., 
2001). I n  the case of o,pEbDHA. onty one intramolecukr intemction in o- 
hydmxyphemylqlycinc occurs, comsponding t o  the highcst protmt ion constant. 
However, as no intmmalccular i n t e m c t i o ~  occur in the second protonotion constants, i ts  
value is very closc to  thot of p,pEDbHA. No differences are found when protomtion 
constants of the amine groups of oso-EDDHA ond o,pEDDHA are comparcd beca& the 
intramolecular intmctions are affecting the other protonation constants. No 
diwciation constants of carboxylic groups from o,&DDHA and p,pEDDHA can be 
determined because the chelating agent below pH 5 precipitatd (Bonnochieand MarteII, 
1989). However, since no precipitation is obscrved in o,pEbDHA, the two lowest 
protomttion constants can be determined. Although, the species formed are pndomimnt 
at  v u y  low pH and they are almost negligible at agronomic pHr. 
Table 6.1. lag Protonation Constante for o,eEDbHA, o,pEDbHA and ppEDDHA. (I 
indicate the confident limit for 95% from thne replicatcs) 
Quotient O,~EDDHA %PEDOHA b p , P ~ ~ ~ ~ ~  
[ L H 3 - ] [ H + ] . [ L 4 - ]  S K: 11.18 11.94 9.94 I 0.04 
[ L H , + ~ ! [ H ' ] . [ L H ~  ]S  K[ 2.57 f 0.02 - - 
[ L H , ~ ' ~  [ H ' ] . [ L H , + ] J  KS( 1.49 * 0.07 - - 
'p = 0.1 M (NaCI); t = 25 'C. bC/unta et  al. 2003) 
Potentiometric titration cums for the o,pEDDHA ond their [1:1] and [10:1] 
metal:ligond pH pmfiles with Caz+ ond Mgt' are shown in Figure 6.9 in Supporting 
Information. Thuc  data were anolysed using the FORTRAN progmm BEST (Martcll and 
Motekoitis, 1992) to obtain the opEDDHA/Ca" and o,pEb0H~/Mg" stability 
constants that are present in Table 6.2. 
Tabk 6.2. Log CaZ' and Mgh Stpbility Constants" with o,eEDDHA, o,pEDDHA and p,p 
EDDHA (i indicate the confident limit for 95% from t h n c  replicate) 
[MgLH, ] [M$].[H+p .[L4-] 23.83 I 0.32 25.36 I 0.24 20.79 t 0.57 
'p - 0.1 M (NoCI): t = 25 OC. b(Yunta e t  al. 2003) 
T h w  valucs are compared with those of o,o-EDbHA and p,pEDbHA. From the Ca 
and M$ potemtiometric curva, the p s m c e  of at  IIwt t h n c  spccics of the metal 
chelates MHzL, MHL- and MLZ' (see Figure 6.9 in Supporting Information) may be 
assumed. If the most stabk M L ~  species are compared, o,~EDDHA/M$ stability 
constants are highcr than those of o,pEbbH~/CoZ'. This fact is also obserwd for o,& 
EDDHA and p,pEDDHA and it is in strang agreement with 0 t h  phenolic ligands 
analogous to  o,o-EDDHA where the preunce of phuiolate groups 'favor the binding to  
smaII metals (e.9. Mg" (Yunta et  al. 2003). p,pEDDHA and o,pEDDHA form wcoker Ca2* 
and MgZ* chelates than o,o-EDbHA. [o,~EDDHA-Metalp spccie involvcs the 
coordination t o  the ethylencdiaminc nitragens and the phenolate groups. Howew, when 
[o,eEDbH~H~Mctalf' is formed, thc metal is bonded to  the ethylcncdiaminc nitrogens 
and the carboxylate oxygens. The [o,eEDbHAH-Metalr involves the cwrdination to  thc 
ethylencdiaminc nitrogens, onc phuiolate grwp and one carboxylate oxygen. I n  o,p 
EDDHA, Mp- spccies is l e s  stablc than in o,eEDDHA dueto the pm position of onc 
hydroxyphuiyl which cannot b i d  metal effcctiwly (2 in Figure 6.1). I n  order to  prove 
this fact. if Caz* and MgZ' stability constants are compared in function o f  their spccies 
([MHLr/[M]t'.[HL].F) and taking into account the protwt ion conrtant of the specics 
invohnd, the differcnces between MHL- and MLZ- are lower for o,pEDDHA (1.03 for 
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Caz*: 1.27 for Mg2*) and p,pEDDHA (0.55 for Cah. 0.79 for Mg2*) t b  for o,eEDbHA 
(2.46 for Ca": 3.52 for Mg"). This implies that the MLK species is more important for 
O,~EDQHA a& ~ , ~ E D D H A  than for O,~EODHA for Ca" and ~ g ~ '  systems. 
) point at  470 nm, indicating that 
there are only two specics with a 
different absorption in this pH 
range (see A in Figure 6.2). The l 
, same tendency is observed when 
sa, m m 700 the UV/Vis spectrum was made 
Wawlongh (m) 
~- 1 for L3 (lignnd amlogue to o,p 
Figure 6.2. Absor~tion spectro of ( A )  o,P EDDHA) (Serratice et  al., ZOO~), 
EDDHA/Fe9 and (0) O,~EDDHA/CU" as a 
function of p(H). [o,~EDDHA/F~*] =l.104 M: and that showed a maximum at 525 
[O,~E~DHA/CU"] =l.10" M. t=25OC; ps0.100 M nm that is attributcd to  o 
(NoCI). phenolote-to-fe9 charge 
Optical obsorptian spectm for both O,~EDOHA/CU~' and o,pEDDHA/FeH are 
~ - - -  ~~ 1 s h n  in Figure 6.2. Whil¿ the O,~~DDHIIFO* 
0.3 . 
* 1 absorbance maximum of the o,* 
1 EDbHA/FeH is constont at 480 
1 nm throughout the pH mnge 
( (üannochie and Martell, 1989). 
the O , ~ E D ~ H A / F ~ ~  complex 
tmnsfer t ~ n s i t i o n  at  pH 1.8. 
- . -~ 
However. the UV/Vis spcctm for o,pEbDHA/Cu2+ presents the same trend as 
that of o,o-EDOHA/CU" (Frort e t  al., 1958: Bannochie ond Martell, 1989) and o,* 
EDDHsA/CU" system (Yunta et  al. 2003). At pH below 6 the ~,~EODHA/CU" has the 
reveals o shift from 520 nm at 
pH 4.05 to 440 nm at pH 11.96. 
so u0 ua sso m m e8q 
- -- 
wm*n(lh (m) ~ A, I n  addition, when the pH 
O*-EDDHAICU* l incnoscd from 6.5 to  11.96. the 
0.6 , 
1 spectro showed an isosbestic 
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typical deep blue colour mrmally arrociated with Cu2*-amimacid chekta, chamctcrizcd 
by a broad absorption tmnd at about M 5  m. As thc pH is increased above 6, a second 
. 
and much stronger band appuirs at 375 m, the intensity of which incruisco with 
increasing pH (sec B in Figure 6.2). It seems that this new barid must be d w  to  a 
n r o ~ t i n g  system irnrolving the metal-phuiolate linkages. Since only one coppcr- 
phenolate bond is formed for opE0bH~/Cu" no absorption maxitna is faund at 375 nm. 
FeL stability constants were detertnincd using the absorption bads at 480 nm. 
The curva were also determincd at  530 nm and 450 m, as absorption maxim of o,p 
EDDHA/FeL at  acid and alkaline pHs nspcctivcly, in order to  dctcct more clcorly thc 
change of the predomimnt ~pccia (scc A, B and C in Figure 6.10 in Supporting 
Information). Cu2' stability constants were detertnined using photomctric curvcs ot  650 
m, (su D in Figure 6.10 in Supporting Infonnation) (Yunta et  al. 2003). The FeL and 
Cuh stability constants are shwn in Table 6.3. 
Table 6.3. log Stability constante for  Cu" and FeL Chclates. 
[cuH,L+]I[c~*]. [L"]. [ H ' ] ~  38.14 I 0.07 - 31.09 t 0.04 
'p = 0.1 M (NaCl); t = 25 OC. bC/unta et  al. 2003) 
6. Thamtiwl spuiotion o, f lOW 
Thcse stability c W a n t s  were compared with thoac of o,&bbHA and p,p 
EDDHA. Since Fe" is octahcdmlly coordinated: o,pEbDHA has 6 donor groups able to  
occupy the 6 bsitions. [o,eEDDHA/Fe]- species is the predominont o m  in a wide pH 
mnge (1.80 to  11.43). Havcvcr in the o,pEDbHA the position correspwiding to the p 
h y d w  phuiolate d w  nat b i d  the Fe3, and a water molocuk occupies this vacant 
psitiall. 
m OVCT an important pH mnge (up to  
6.30). Oinr this pH a proton from 
the water can be r c l d  
forming the F& spccies (6 in 
OH o. o 
8 C u W  figure 6.3) that is in fact S FeHL 
Fe(LHX0H)- A t  pH 9.27, thc 
phuiol dissociotes to give the 
species FaOiP- (7 in figure 6.3). 
This pH value could be compared, 
although the Feb binding can 
produce a Iargcr acidity ovcr the 
phenolate protonation. with the 
6 FeL' 8 C u K  
sccond protonation constant of 
o,pEbDHA or with the two first 
protonation constants of p,p 
EDDHA. Thc stronger binding of 
Fe" in o,&EübHA produces 
0 higher Fe3' stability constants 0' 
7 F.~HL'- 10 a l 2 -  than opEDbHA (Table 6.3). 
However. a higher Fe" ion Figure 6.3. o,p€DbH~/Fe" and O,~EDDHA/CU" 
spccies formed. affinity is observed for o,p 
EDDHA than for EDTA (log K = 
25.10) ond their analogues (Lindsay, 1979), despite that they havc the 6 octohcdml 
position occupied with the ligand. This is due to  the high offinity between Fe" and the 
phenolote donor. Morever, the [o,pEDDHA/Fe]' stability constant agrees with that of 
the L3 ligand (log FeL = 27.00) (Sematice e t  al., 2001). This chelating agent is similar to  
6. limmtical ~pccmtion o,p-EDDHA 
o,pEDDHA locking the hydroxy gmup in the poro position. Thurfore, bascd on the 
stobility constants of thc chchtcs, op€DüH~/Fe* cwld be used as f m i c  cheiotc 
bettcr thon EDTA/FC~ for ogronomic pirpow. 
For Cuh, thc t d m c y  is similor t o  that of CaZ' ond Mgh described obove. I n  thuc 
chclotcs, Cuh hOVC four main coordimtion positions in o sguore o r m p m n t .  o,PEbbHA 
has the highut Cu" stability constont becoux it is abk to  complex copper with the two 
phuiohtc ond two omine grwps. However, in thc [o,pEDDHA/Cur specics, thc metal is 
bond4 t o  onc corboxylotc ond onc phenolote (su 10 in Figure 6.3). This is consistcnt 
with the relotively low obsorption ot  375 nm at high pHs for o p E b b H ~ / ~ u Z '  (Figure 
6.2). with rupcct to thot of oo,eEbbH~/Cuh that prcsents o moximum o i  this 
wowlzngth comsponding with thc two Cu" phenoiote bonds (Frost c t  al. 1958). & 
protonnted and diprotonated spcciu o f  O,~EDDHA/C~* ore similor to thosc of o,* 
EDDHA/Cu" dcscribcd eluwhcrc (Yunta c t  al. 2003) becouse the c o p p  involvcs thc 
coordimtion with two amino groups ond onc or two corboxylatc groups (scc 9 ond 8 in 
Figure 6.3 rcspcctivcly). 
Thc stobility conrtonts takcn by themselves do not providc o comparable bosis or 
mwurunent of thc relotive effcctivuicss of o,pEDDHA in ogronomic conditions. The 
d i f fennt  dcgrees of hyd.)ui ion ond compcting metals with thc f m i c  ond cupric ions 
for the ligonds providc diffmmt metal offinitics ot o g i m  pH. ~n' fact ,  high affinitics 
of strorigly bosic donor groups for metal ions ore portiolly reverseá by high affinitics for 
hydrogen or compcting metal ions. Figure 6.4 pnsui ts both pFe ond pCu computcd v o l w  
from thc first ond se.cond model dcscribed in i ts experimental scction. pFc-3pH or pCu- 
2pH voluu instmd of pFc or pCu ore shown in order t o  havc o bettcr visucilizotion of thc 
comporison among chelatcs. For the f i rst  model, o,eEDDHA is the most cf fcct iw ligond 
t o  bind Fe" ond Cuh at  pH obovc 6 ond 7.5 respectiwly (scc A ond 0 in Figure 6.4). o,p 
EbDHA hos o highcr offinity by Fe" and Cu" thon EDTA ligond ot pH obove 9.5 ond 7.5 
respcctively: this is duc to  thc pnsuice of phenolote grwps that provide o lorgcr 
complexing obility ot  olkoline p k .  Oue t o  thc prescncc of two chiml corbons. opEDDHA 
is formed by severol gcometric isomcr forms (RR', RS', SR' and SS'), similarly t o  o,* 
EDDHA (mcemic mixture ond muo isomcr). The pFc dctumined for o,pEDDHA is then 
6. 7lic~vytical spccation o,p-EOOHA 
an average for the isomer forms. This has already been pointed out for several analogw 
ligands (EDDHA (Bannochie and Martell. 1989), EDDH4MA (Ahrland et al. 1990) and 
TMPHP6 (Ba&chie and Martell, 1991)). At agronomic pH of 7.5, the pFe value of o,p 
EDDHA (20.2) is comparable to those of isomers of TMPHP6 ligand (meTMPHP6 = 22.0; 
meTMPHP6 = 21.6) (Bannochie and Martell, 1991). 
Figure 6.4. pFe (A and C) and pCu (B and D) values of sevcral ligamis against pH. 
I n  A and 0, pFe and pCu have been determined according to the first model 
(considering only the pmton affinities of the ligand and 0th- chelate spccies ~ u c h  
as pratomted metal compiexes (29). pH range from 4.0 to  12.0, ionic strength 
fixed at 0.100 M and using a 10 % excess of ligand). I n  C and D. pFe and pCu hove 
been determined using the second model (iron chelates (104M) were introduced in 
the Hwgland nutrient solution composition in the speciation model MINTEQA2 
pro9t-m (31) 
Additiomlly, in order to  compare the effectiveness of a ligand, the pFe/pCu ratio 
is a more reliable parameter than their values such as (Lindsay, 1979). Whm this 
pammeter is applied to  o,o-EDDHA and o,pEDDHA it ir pedicted that Cu2* was more 
effective in o,pEDQHA than in o,eEbDHA. 
6. nicazticolspc~btion o@OOHA 
pFeB and pCu" are vuy useful in comping the effcct ivui~ss of thuc ligands 
when thcy are applied in solution containing only one metal. However in agnmomic m, 
. 
the iron chclotes are used in systems where several 0 t h  metals (¡.e. C U ~ ,  Cah 9 a n d  M 
so on) are present. Thc presence of those metals can modify the relative effectivuicss 
of its iw chelate and, thcrefore, the pFe could wy. Far this reason, a second model 
has bcur u d  in detuniining pFe and pCu w l w  (su C and b in Figure 6.4). pFe w l w  
obtained for o,&bDHA and o,pEbbHA are of the samc magnitude and higher than 
those of EDTA ligad (su C in Figure 6.4). This is duc to  the hrgw competition of Caa 
and Mgf' for EDTA that produces thc disphcement of Fe* from the chelote and then 
the decrease of pFe. Whm pCu of o,o-EDDHA and o,pEDDHA are compared. the 
tmdmcy is similar to  that found for pFc. o,pEDDHA pruu i ts  a higher effectiveness to 
bind CU" than o,o-EDDHA, but the p,pEDDHA prcJuits the highest wluc around pH 8.0 
(see D in Figure 6.4). This fact can be very important because in the case of comwcial  
ferric chelates with hrge amwnts of o,pEbbHA and p,pEDDHA, since m p,p 
EbbHA/Fcr is formed, the Cu" present in soil solution can be complexed by p,p-EDDHA 
and, therefore, Fe' can be complexed more effectivcly by o,pEDbHA and o,o-EDbHA. 
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Ftgm 6.5. Distribution d i q m  of thc systen o,p€DDHA in: (A)solution; (0) nutrient 
solution; (C) soil with unlimited Cu" Mhbi l i ty  and; (b) limited Cu" Mlability. 
The first model is shown in A in Figure 6.5, the distribution of the different 
spccies of o,pEDbHA is in accordance with their stability constants. The species of o,p 
EODHAH,JF~~ are the predomimnt species at agronomic pH. Only at  pH abovc 11.5 the 
o , p E D b H ~ / w  and o,~EDDCIA/C~~ species are important. When the s e c d  model is 
considered (nutrient solution: see B in Figure 6.5) the same tendency is found. Since 
prccipitation of Fe(0H~omorp) is allowed in this media, the prcsulce a f  thc F e ~ w -  
speciu is reduced a t  high pHs. The stability is enough to  maintain al1 the imn in solution 
at pH bclow 8.5, which is a normal limit for cuywiomic purpow. Thc OJPEDDHA/C~" b 
very low when compared with o,pEbbHA/Fe3 (sce A and B in Figure 6.5) because the 
CU" molar concentration (3.15.1V7) 7)s lower than thot of FeB (1.00.104) in H q l a n d  
nutrient solution. However, if the chelated CU" among the three chelating agents (o,p 
EDDHA, o,o-EDbHA and EDTA) is compod, o,pEDDHA/CuZ' is the most stable because 
almost 100% of thc soluble CU" remain chelated in al1 pH mngc (data not shown). 
I n  Table 6.4 the soil model used with unlimited Cu" awilability is described. I n  this 
theoretical model the 
C o m p m t  Equilibrium 
'Og K0 main componuits 
Soil - Ca Soil-Ca o Caz' 
-2.50 t iwt  can affect tic 
*Soil - Mg Soil - Mg O ~ g "  iron chelate stability 
Soil - Cu Soil - Cu + 2 H' o CU 2' 2'80 are included. Ca and 
Soil - Fe Soil -Fe+3H+ o Fe3' +3H20  2.70 Mg quilibriums are 
Soil - Zn Soil - Zn + 2H' o Zn2' . 5.80 
*These quilibriums were reploced at 7.5-13 pH range by the included in the soil 
following: model since thuc 
Calcite Caco ,  O Caz' + c0:-  -8.41 elements are 
Dolomite CUM~(CO,), o Mg2' + Ca2' + 2~0:' -3.00 considered the main 
Tabk 6.4. Composition of thcoretical soil modcl with unlimitcd CU" cOmPtitor5 in 
availability used t o  predict thc stability of o,p€DbH~/Fc* in soil calcareous 
conditions. o,pEbDHA, o,&DDHA and EbTA ligands are 
introduced with a total conccntration of 100 p M  COZ is prcscnt at CMditioN for wuik 
0.0003 atm. chelating agents, as 
EbTA (31). Dcpcnding on the pH zom, the predomimnt solid phma controlling Ca" and 
MgZ* solubilities are different (Ca-soil and Mg-soil quilibriums at  pH below 7.5 and 
calcite and dolimite equilibriums at  pH over 7.5). CU" quilibrium has been included in thc 
6. Thccmticol~cMiiw o,p-E.OOHA 
mil modcl in ordcr t o  determine thc ability of this metal to  rcplace Fe* from o,p 
EDOHAIFC*. 
I n  this thcorctical model. 
5 8 7 8 9 1 0 1 1 1 2  
-ioo(H) 
Figvr 6.6. Peruntage of chclatin) agurts in 
solution that is binding Fes. Compartson of thc 
behnvior of: (1) o,pEbbHA/FcY ((la) limitcd Cu" 
ond; (lb) unlimited CU") (2) O,PEDOHA/FC*; (3) 
and E0fA/FcL in: (A) solution: (B) nutrient 
solution and; (C) soil conditions. 
O ~ E ~ D H A / C ~ ~  is the chelate 
mainly formcd instad of  o,p 
EbbHA/Fc9 (su C in F i  
6.5) dcspite thc Fe* chclate 
formation constants are highcr 
thon thc comsponding Cu" onus 
(scc Tablc 6.3). This is duc to  
thc Iargcr solubility of Cu" from 
thc solid phase. Normally in 
calcorcoiu soils, whcrc iron 
chclates ore frequently uscd, 
also pnsuit low Cu" availability. 
lo4 M of CU" in solution reachcd 
in thc first model soil is very 
high and wwwwil in soib (only in 
soils contaminotcd by thc 
addition of pcstiUdc). ihui, in 
the second modcl soil the total 
CUh concentmtion in solution is 
limited a t  l.l@M. I n  this case, 
O,~E~DHA/FC* chclatc is thc 
moin chclatc, olthough al1 Cu" is 
as o,pEDbHA/Cuh (sm b in 
Figure 6.5). 
Comporison between o,p 
EDDHAIFC*, O,PED~HA/FC* 
and E ~ T A / F ~ *  in solution, 
nutrient solution and mil 
conditions are shwn in A, B. and 
6. Thcantial ~prcmticn o,pEDWA 
C rupcctively in Figure 6.6. The bchovior of o,pEDDHA/Fe* is close to  that o f  o,o- 
EQOHA/F~* in solution, hydroponic conditions, and soil with lw CIJ" knl (~cc  A. B. ond 
C in Figure 6.6) becouse f u r i c  chelate is the main componvrt in ag~nomic onditiow. 
EDTA maintain soluble Fe* in solution conditiow and in hydroponic conditiow at  pH 
below 7. 
I n  summary, the following can be dcduccd from ow research: opEDDHA providcd 
by Syngenta Crop Protection is highly pure and is useful when uscd as standard t o  
identify ~ , ~ E D D H A / F ~ *  fmm commcrcial products. Due to  the para position of orbe 
phuiol group in o,pEDDHA, the pwtamtion constants and Ca" and Mg2+ siability 
constants have different wluu than those of o,o-EDDHA and p,pEDDHA regioisomers. 
Althouqh o,pEDbHA hoJ only fin functioml groups which are abk to  complex Fe* ion, 
their o,pEbDHA/Fek stability constants are higher than those of EbTA/Fe5 but lower 
than those of O,O-EDDHA/F~*. Stability order, measured through pFe wlue in solution 
using MINTEQA2 speciation W m ,  in al1 normal agronomic pH was as followr o,& 
E00HA/Fes 2 o,pEDDHA/FeS > E~TA/F~* .  I n  hydroponic conditions, o,pEDbHA/Fe* 
can be used as iron chelate because it is compktely formed at normal agronomic pH. I n  
mil conditiow with limited CU" availability O,~EDDHA/F~" is stable, but when the mil 
prcsents lar* mmilability of Cu", it can displace the Fe* fmm the chelate. 
Figur 6.7. 6.7.1.A Spectrophotomctric titmtion at 4 8 h  of o,pEbbHA chclating 
ogmt solution (6Oml-104M) with Fes sobion (4.449-1vM) as titrant solution. 2.1.A ud 
point determined by lincar scgments intcrJcction method. 6.7.1 .B end point determined 
by smmthed deriwtcd second method. 2.2 Potentmmctric titration of o,pEDDHA 
chclating agcnt solution (25ml-104M) with cu2* sokrtion (5.062.10%) as titrant solutian. 
6.7.2.A d point determined by Gran's qtmtion mcthod. 6.7.2.8 end point determined 
by f irst derivated mcthod. v fa=Om I $4E*XT. a O, 
y=0(~1~x*00061a5  1 1 2.E- ' 
R2=09997m 
o O EQD 
O 5 10 $6 
m l O 2 4 8 8 1 0 1 2 1 4  V h* lrnl) V ai" (mi) 
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- 
o m l l 3 C E * X T  
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F i i  6.8. A) Utmviolet obsorption spcctm of o,pEDDHA ligand os o function of 
p(H). [o,pEbDHA] = 9.50.1W5M; p = 0.100 M (NoCI +NaOH): 1 cm cell; t = 25OC. B) Thc 
ultraviolet obsorbance of o,pEDbHA ligand (L) os o function of pH ot wovclu>gth moxima 
(m) [o,pEbDHA] = 9.5.10-'M; p = 0.100 M ( M I  +NoOH) 1 cm cell; t = 25°C. 
Figre 6.9. Potentiometric quilibrium curvcs for o,pEDOHA 
systunr. Initial conccntrations: o,pEObHA a l a  9.50.104M. o,p 
E0OHA/W2 [1:1 rate], [o,pEbbHA] = 9.50.104M and [Cae] = 1.08.10' 
3M. o,~EOOHA/C~'~ [1:10 Me], [opEDOHA] = 9.50.104M and [Ca**] 
= 1.06.10-'M. O,~EODHA/M~*~ [1:1 nrtc]. [o,pEDbHA] = 950.104M 
ond [w2] = 9.73.1O4M. o,pEbbH~/Mg" [1:10 rate], [o,pEDDHA] = 
9.52.104M and [Mg*2] = 9.75.1V3M. t = 25 "C; p0.100 M (NaCI); a is 
the moles o f  standard NaOH solution addcd per mole of ligand 
6. n>umticalspcchtion o,flOOHA 
Figur 6.10. Photometric titmtion of O ~ E D D H A / F ~ "  c k h t e  a t  480 nm (A), 530 nm 
(E); and 450 nm (C). Initiol conccntmtion; [o,pEDOHA] = 9.39.10-'M; [ ~ e ~ ]  = 9.97.10-5M. 
Photomctric titmtion of O,~EDOHA/CU~+ chclate at 6650 nm (O). Initial conccntmtion; 
[o,pEDDHA] = 9.40.104M; [Cu2*] = 9 . 3 6 . 1 0 ~ ~ .  t = 25 OC: ~ 3 . 1 0 0  M (NaCI) ond NZ 
otmosphere during thc titmtion. 
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6. Modelincidn tedricrr en condiciones agrondmkas 
7.1. Modelos teóricos 
Para conocer la estabilidad de los quelatos fkrricos en función de las condiciones 
dónde vaya a ser aplicado se han utilizado tres modelos teóricos utilizando el programa 
de especiación química MINTEQA2 (Allison e t  al. 1990). Este programa, desarrollado por 
la EPA, presenta dos ejecutables principales, PRODEFA2 mediante el cual se define el 
problema con el que trabaja y MINRUN que realiza los cálculos. PRODEFA2 produce un 
archivo de 'entrada' que incluye todos los datos necesarios para la definición del 
problema y que utiliza MINRUN. Este último programa genera un archivo de 'salida" con 
los datos del sistema especiado. MINTEQA2 tiene varias bases de datos incorporadas 
entre las que se incluyen la 'thermo.dbs', la 'type.dbs" y la 'redox.dbs" en las que se 
encuentran los datos termodinámicos de todas las reacciones posibles en las que se ven 
involucrados los componentes definidos en otra base de datos, la 'comp.dbs. Dichas bases 
de datos fueron inicialmente reemplazadas por aquellas proporcionadas por Lindsay que 
incluyen los datos termodinámicos correspondientes a los equilibrios químicos en suelos 
(Lindsay, 1979). Posteriormente se han modificado las bases de datos del programa con el 
objeto de introducir cama nuevos componentes los nuevos agentes quelantes y como 
datos termodinámicos nuevos las constantes de las reacciones en las que participan las 
especies formadas por los componentes anteriores y considerados como aquellos para las 
cuales se han determinado previamente las constantes de protonación y estabilidad. En el 
apéndice 2 se recogen las bases de datos 'comp.dbsN y 'thermo.dbsW con los nuevos 
componentes y especies respectivamente así como un ejemplo de los archivos de 
'entrada" y 'salida" generados para coda modelo. 
Los modelos empleados se han descrito en el apartado correspondiente de 
modelización, en el capítulo 6 correspondiente con la especiación teórica del o,pEDDHA. 
En la figura 7.1. se enumeran los modelos ya descritos así como su campo de aplicación. 
Con los tres modelos se intenta estudiar la estabilidad de los quelatos fkrricos frente al 
pH (requisito legal que deben cumplir los quelatos fkrricos) y la estabilidad en presencia 
de iones en disolución y en presencia de sus fases sólidas que controlan la solubilidad en 
suelo. 
Figurci 7.1. Modelos teóricos empleados para la modelización de los 
agentes quelantes. 
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7.2. Resultados y bircusión 
En este apartado se presenta los resultados de la modelización en forma de 
gróficas, donde se describen con detalle la estabilidad de los distintos quelatos férricos. 
Se representa el porcentaje de Fe quelado total frente al pH. En general el pH de la 
disolucidn nutritiva y del melo afecta a la especiación del quelato. Así a pH ácidos hay 
que considmr la fortnación de las formas protonadas de los quelatos (FeH,L) y a pH 
btísicos hay que tener en cuenta la formación de las especies de hidrólisis del quelato 
metálico (Fe(OH),L). En el apéndice 3 se recogen todas las grdficas donde se representan 
la distribución de las especies m función del pH. En este capítulo sólo se recogen las 
correspondientes al Fequelado, entendiéndose que este porcentaje es la suma de todas 
las especies que mantienen el Fe quelado (incluyendo especies protonadas y especies 
hidróxiladas). 
7.2.1. EstobiUdod dcl pucloto f b r k o  m los distintos modelos. 
0.0- 1 r m c a a w  1 
Figuro 7.2. Porcentaje de Fe quelado vs. pH paro cada agente quelante y en los tres 
medios teóricos. +Disolución -t. Disolución nutritiva -suelo 
En el caso del o,pEDDHA hay dos l í n w  correspondientes al suelo segJn el nivel de 
cuZ* en suelos sea alto (línea punteada) o bajo (Ilnea continua) como ya se mostró en 
el capítulo 6. 
Figura 7.2. Continwción 
En la figura 7.2 se repwui tan la estabilidad de cada quelato férrico frente al pH 
para cada uno'de los tno¿elos t&icas anteriormente descritos. Los agentes quelantes 
p,pEbbHA y EDDMtxA no se representan ya que no san copa- de compkjar Fe5. 
Cwndc se añade FeL a estos productos todo LI precipita y no se encuentra en disolucibn. 
Si se comparan los tres modelos poro m& m e  quelante, en todos los casos h Ilm que 
V t a  una mayor estabilidad es la comspondiente al modelo 1 (disolucidn). Esto era de 
esperar ya que en este modelo el quelato férrico no presenta quilibrio alguno que 
controle la solubilidad del quelato férrico. En todos los casos el porcentaje de Fe quelado 
u mantiene por encima del 80% a pHs superiores a 10. excepto el  E D T A / F ~ ~  el cual a pH 
superiores a 9 permanece quelado menas del 60% de todo el  Fe. Los agentes quclantes 
BDbHA y pXDbHA muestran una cierta inestabilidad a pH ácidos, de tal forma que el Fe 
está totalmente quelado thicamente a pWt superiores a 5. 
El objetivo de utilizar el modelo de disolución es conocer la capacidad de quelación 
de los diferentes agentes quelantes en un medio acwso. En los capítulos 
correspondientes (capítulos 3, 4, 5 y 6) se realiza uno descripción detallada de los 
especies que se forman para cada agente quelante en función del pH. Martcll y 
Motekaitis (1992) desarrollan un programa de especiacián (SPE) el  cual npnsu i t a  la 
distribuci6n de las diferentes especies a partir de unos constantes de estabilidad dadas. 
Este progroma se oplica ampliamente para caracterizar agentes quelantes de nueva 
síntesis. Bonnochie y Martell en 1989 y 1990 realizaron la distribución de los diferentes 
especies de los is6meros del EDOHA (rachico.y meso) y de los idmems de TMPHP6 
(radmcio y meso) respectivamente. De igwl forma otros autores han realizado la 
distribución de las especies de agentes quelantes análogos al EDbHA, así Taliaferro y 
Martell (1984). Clark y Martell(1987). Motekaitis et  al. (1991). Motekaitis e t  al. (1989). 
Ma y Martell(1993) y Ma e t  al. (1994~. 1994b. 1994c) aplican este programa informótico 
para representar la distribución de las especies del HBED y análogos con metales tales 
como FeL, úaL, InL, etc. Para la distribución de especies &e progrumo d l o  tiene en 
cuenta las constantes de protancián y las de estabilidad del metal que se utiliza. Este 
planteamiento no es vdlido para un sistema m& complejo donde además existen otros 
metales en el medio que pueden interferir o competir para la formación de quelatos. 
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La actwl legislación sobre fertilizantes requiere describir en el etiquetado de 
productos del tipo quelato férrico el intervalo de pH en el cw l  dicho quelato u estable. 
A este respecto harez-~crnandez, (2000) comprobó la estabilidad de disoluciones de 
quelatos férricos frente al pi y frente a Cah ~ u c i e n á o  un medio acuoso con 
contenido en calcio similar a los del suelo o disolución nutritiva. En nucJtro modelo se ha 
comprobado la estabilidad de los quelatos férricos en un medio acuoso en presencia de Ca 
y Mg y de otros metales ( c@, Fe5, W) en unas concentraciones semejantes a las 
'típicas', entendiéndose por 'típicas' aquellas concentraciones que son narmaltnente 
utilizadas en disolución nutritiva para el crecimiento dptimo de la planta y pmpwstas por 
Hoglands (Halvorson y Lindsay, 1972)). Además con el programa utilizado (MINTEQAZ, 
Allison e t  al. 1990) se t im en cuenta todas las constantes de estabilidad de las 
nocciones en las que están involucrados dichos metales con los agentes quelantes. 
Para el caso del modelo 2 (cultivos hidropónicos con posibilidad de precipitación del 
Fe), el comportamiento de los productos es similar al de la estabilidad en disolución. La 
pnsurcia del quil ibrio con hidróxido férrico como sólido que controla la solubilidad del 
Fe" hace que la estabilidad del Fequelado sea muior que en el modelo l. Las diferencias 
entre las estabilidades de los quelatos en ambos modelos u función directa de la 
constante de estabilidad del quelato/Fer. Así los aguites quelantes EbbHA y sus 
isómeros, EbDH4MA y sus isómems, EbDH5MA y EbbHSA pruentan el 100% del Fe 
total en forma quelada a pHs de 10. Para el caso del o,pEbbHA, el dacurso de Fe- 
quelado es más acentuado awiquc siga tnantenienáo m& del 80% del Fe total en disolución 
a pH de 10. Los agentes quelantes PDbHA y pXbDHA no u<pcrimatan una disminución 
significativa del Fequelado a pHs dcidos, mientras que a p i s  básicos mantiuiu, el 100% 
del Fequelado hasta pHs de 10 y 9 nspcctivamente. El agente quelantc BbbHA es el que 
sufre una mayor pérdida de Fequelado cuando se pone en equilibrio con el hidróxido 
ftrrico, de tal forma que s61o mantiene todo el Fe en forma de quelato en el intervalo de 
pH de 7 a 9. Para el caso del EbTA, en medios hidropónicos sólo mantiene el 80% del Fe 
total en disolución a pHs de 75. 
En este segundo modelo teórico se pretende simular el comportamiento de los 
diferentes agentes quelantes en disoluciones nutritiws usadas poro cultivos hidropónicos. 
En ambos casos la nutrición férrica de las plantas es muy dependiente de su presencia en 
la disolución, por lo tanto se hace necesario nolizar un aporte regular de Fe en forma 
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soluble. Los fertilizantes férricos más empleados en estos casos son los quelatos férricos 
(bdahla. 2000). Como se ha mencionado antes, Holvorww, y Lindsay (1972) d m l l o r o n  
un programa de modelización poro calcular la espcciación de los metolu quelados en 
disoluciones nutritivas. A difu'uicia con el primer modelo propuesto, en disoluciones 
nutritivas se picdui establecer los quilibrios con los óxidos e hidróxido?; y en particular 
con el hidróxido férrico amorfo. Por lo tanto. es necesario incluir el equilibrio con el 
hidróxido férrico como controlador de la sokibilidad de tal formo quc cwndo el Fes no se 
encuentre quelado se retire de la disolución por precipitación. En este modelo 2 muy 
importante observar el porcentaje de Fe quebdo a lo largo de todo el pH ya que, a 
diferencio de los otros modelos, la variación de pH en fwtirrigación puede ser muy 
grande y los procesos de descomposici6n-recompo~ici6n adquieren gran importancia en 
este modelo (Bermrldcz, 1998) 
En el modelo 3 (estabilidad en suelos), el comportamiento de los agentes quelantes 
sigue la tendencia marcada en los otros dos modelas. Aquellos agentes quelantes que eran 
cstablu en condiciones hidropóniw lo siguen siendo en este modelo a pHs entre 5.5 - 
8.5 (excepto el o,pEbbHA cuya estabilidad dependerá mucho & la concentración de 
cobre que haya en el suelo). Así, los agentes quelantes EDDHA y sus isbmeros, EDDH4MA 
y sus isbmeros, EDDHSA y EDbH5MA presentan todo el Fe en forma de quelato a pHs 
superiores o 9. El EDDH5MA o pHs ácidos (inferiores o 5) presenta una cierta 
desestabilización del Fequelado. El EODHSA presenta una mayor estabilidad en suelo 
que en disolución nutritiva. El agente PDOHA presenta uno estobilidad elevada en suelos, 
manteniendo el 100% del Fe total en formo soloble a pHs superiores de 10 pero a pHs 
ácidos es copaz de complejar todo el Fe a pHs superiores a 7. Este mismo efecto ocurre 
en el caso del pXbOHA el cual es muy estoble o pH básico pero no así a pHs ácidos. El 
BOOHA presento una estabilidad en suelos baja como quelato ftrr ico ya que no es capaz 
de mantener todo el Fe en forma de quelato y sólo es estoble en un intervalo de pH muy 
estrecho (7,5-9). En el caso del EDTA/F~* su descomposición es inmediato ya que o pH 
6 prócticomente todo el Fe que se ha puesto ha precipitado. 
En los modelos anteriores se ha utilizado la composición de una disolución nutritiva 
de Hoagland (Halwrson y Lindsay, 1972) para conocer lo estobilidad de los quelotos 
férricos en disolución y en condiciones hidropónicas. El objetivo del tercer modelo es 
estudiar la estabilidad de un quelato f irr ico en un suelo tcdrico. POM ello lo que se hace 
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es poner en equilibrio el quelato férrico con los distintos fases %lidas para controlar la 
solubilidad de los metales que @en competir con dicho quelato. Qe igual forma se 
intenta predecir h estabilidad frente al pH de estos quelatos férrico en un suelo. Qebido 
a que la aplicación de estos quelatos se produce principalmente en suelos calizos, es 
necesario introducir loá equilibrios de los fases %lidas del Ca y del Mg como mayores 
mpctidoru en este tipo de aiclos. bcpuidicndo de la zona de pH ddndc nos 
encontremos habrá un quilibrio predominante. En la figura 7.1 se recogcn los equilibrios 
que se incluyen en este modelo, se puede obsurar que los quilibrios Ca-suelo y Mg-suelo 
son los que contmlan h solubilidad hasta pH 7.5, luego. y hasta pH 13 son los equilibrios 
con calcita y dolomito dependientes de la presión parcial de COZ los predominantes. 
A d d  del Ca y del Mg, la presencio de micronutrientes tales como Cu, Mn y Zn en 
suelos pueden afectar sobre la estabilidad del quelato férrico. Varios autora hon dicho 
que el Cu" puede ser el mayor competidor para este tipo de quelatos férricos (Tong e t  al. 
1986: Norvell, 1991: Lucum et al., 1987b; Ah ia rcz -~un6nd~~ e t  al., 1997 y Pércz-Sanz, 
1993). Por este motiw se introduce el quilibrio del Cu-suelo en el modelo descrito. 
En el caso del opEbDHA la estabilidad en los tnr modelos se ha comentado 
profusamente en el capítulo 6. A modo de resumen se puede decir que ni estabilidad en 
disolución y en condiciones hidropónicas es comporabk a la de ni ¡%mero posicional el 
o,eEbbHA. La diferencia m i d e  en ni comportamiento en suelos donde cwndo se pone 
en quil ibrio con el Cu del suelo (definido por Lindsay), el porcentaje de Fe que 
pcnnancce en disolución u muy &o, en cambio cuando la concentracidn de Cu que hay en 
el suelo u de 10''~ (nivel bajo de Cu en suelos) la mayoría del Fe t i t a l  permanece como 
Fe quelado hasta pHs muy bdsicos. 
7.2.2. Efecto de lar diferentes -esen el millo de bawcno s n h  la 
ut<rbilldod del guclata f b r k o  
En la f igum 7.3 se compara el porcentaje de Fe quelado por cada agente quelante 
m funcidn del pH y del modelo utilizado para los agentes quelantes que poseen diferentes 
sustituciones en el anillo de burcu>o (5-S03H (EDDHSA): 4 4 3 4 3  (EDDH4MA): 5CH3 
(EDbH5MA)) y el EDDHA. A d d  se comparan con el EbTA. 
6. ModéEmci& te&ica en candiciawsqwhi' 
La estabilidad de todos cztos quelatas en disolucidn (sin precipitación) es similar y 
muy suprrior a la estabilidad del 
DkDlucldn EDTA/F~% .Todos ellos mantendrían 
lrn el 100% del Fe total en forma 
quclada hasta pH 11. El EbDH4MA y 
el EDbHSA presentan unn mayor 
S 40 
? * estabilidad. El EDTA mantiene el 
20 * 100% del Fe total como quelado sólo 
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Figura 7.3. Porcentaje de Fe quelado vs pH. 
Efecto de los diferentes sustituyentes en el 
estabilidad en condiciones 
hidropóniw, se 'permite' 
establecer el equilibrio con 
Fe(0H)yamorfo. igwlmente todw los 
agentes quclantes, excepto el EDTA, 
mantienen el 100% del Fe en formo 
quelada hasta un pH de 10.5. La 
presencia del quilibrio del hidróxido 
férrico hace que los diferencias 
entre los agentes quelantes aumente. 
Si se compara el porcentaje de Fe 
quelado a pH 11 para coda agente 
quelante, el EDDH4MA y el EDDHSA 
mantienen m& del 90% del Fe en 
formo quelada. Al mimo pH. el 
EDDH5MA y el EDDHA mantienen el 
75% y el 55% respectivamente. 
Todos ellos son m& estables que el 
anillo de benceno. 
EDDHSA -A- EDbH5hiA EDTA, el cual a pH 7.5 sólo mantiene 
-c E D ~ ~ U  - €DDHA - EDTA quelado aproximadamente el 15% del 
Fe total. Es importante reseñar que 
en presencia de hidróxido férrico amorfo la cspccie que se descompone a pHs altos es la 
especie hidroxilada (FeOHL). Por lo tanto la diferencia de estabilidad entre el quelato en 
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disolución y el quelato en condiciones de hidroponía dependud de la influuicb de esta 
especie sobre el porcentaje t.otal de Fequelado y de lo estabilidad frente a la 
competencia con otros metales (p. ej. M$, &"y Cu"). 
En condiciones de suelo, estas diferencias se houn más grandes, aunque todos los 
agentes quclantes con nirtituymtes en el anilla de h e n o  manti- solubk el 100% del 
Fe total hasta pH 9, excepto el EDTA. La secuencia de la estabilidad de los aguites 
quelantes es EDDHSA > EDDHIMA > EDDH5MA > EDDHA EDTA. El agente quelante 
m& estable es el EDbHSA en todo el rango de pH estudiado. asl a pH 13 todavla 
mantiene el 80% del Fe total como quelado. A pH 11 el porcentoje de Fe quelado para 
EbbHSA, EDDH4MA. EDDH5MA y EDbHA es del 95.75.45 y 35% respectivamente. El 
EDDH5MA praenta cierta inestabilidad para mantener todo el Fe quelado a pHs dcidos 
(pH 6). A pH > 6 el EDTA/FeY se descompone produciendo la precipitación del Fe en 
forma de hidrdxido e inmovilizondo el Fe en el suelo. 
Por todo lo visto hasta ahora podemos decir que la adición de grupos -SO3H y -CH3 
dentro del anillo de benceno, lejos de producir un descenso de la estabilidad por 
mantener el Fe quelado produce un ligero aumuito de lo estabilidad del quclato férrico en 
condicioms de disolución y de cultivas hidropánicos. Además en el caso de la aplicación de 
éstos en suelo producui un aumuito de la estobilidad. siendo el EbbHSA el que mantiene 
un mayor porcentaje de Fe quelado. En todo caso todos ellos pueden ser aplicados en 
suelos calizos, excepto el EDTA tol y como yo hubía demostrado Lindsay (1979). Se puede 
decir que la presencia de los grupos metilos y los grupos sulfonilos en el anillo de h e n o  
producen un ligcn, aumento de la selectividad por Fe" yo que desciende la selectividad 
por CU". 
Como se ha comuitodo en los apartados anteriores, la legislación upoñola y 
comunitaria sobre quclatos férricos obliga a especificar el intervalo de pii en el que se 
garantiza la estabilidad de la fracción de Fe en forma de quelato. Por lo tanto se puede 
decir que la sustitución de grupos funcionrles en el anillo de benczno no afecta sobre la 
estabilidad de los quelatos férricos frente 01 pH en condiciones de disolución, cultivos 
hidropónicos y suelo. Todos ellos garantizan que todo el Fe se encuentra en forma de 
quelato en pHs agronómicos (5-9). La estabilidad de los quclatos en disolución y en 
hidroponlo4 es muy depeadiente de sus constantes de estabilidad, como no existen 
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diferencias significativas M las constantes de estabilidad entre los quelatos f h i c o s  
EDDHA/F~",-EDDWMA/F~", EbbH5MA/Fer y EDDHsA/Fe" es de esperar que su 
estabilidades sean comparables. Hjelte y Aminken (1989) demuestrun que el 
EDDHA/F~", EbbHMA/Fe" son estables en el intervalo 4-9. siurdo el  pim m& 
estable en el intcmilo de pH de 4 a 6 miuitras que en el intervalo de pH de 8-9 es el 
segundo el m& estable. Estos datos están de acuudo con los oqul presentados (f ig. 7.3) 
ya que se observa que a pHs muy básicos el EDOWMA presenta una mayor estahilichd 
que el EbDHA pam todos los modelos. Con rcspccto al suelo, además de las constantes de 
estabilidad del quelato féwico también son importantes las constantes &estabilidad del 
aguite quelante con otms cationes que estén presentes de forma significativa. La 
disminucibn de la estabilidad del quelato EDDHA/F~" puede ser debida a la mayor 
competencia que existe entre el Fe" y el Cu" por complejarse con el agente quelante. üe 
esta forma se podría decir que el EDDHA es un más eficaz complejante de Cu* que el  
n s t o  de los agentes quelantcs, sobre todo respecto del EDDHSA. 
A l  comparar la diferente posición del grupo metilo dentro del anillo benceno 
(EDDH4MA y EDDH5MA). la tendencia obsuwda poro sus constantes de estabilidad con 
Fe" se mantiene en la modelizacibn. Aunque ambos quelatos férricos m a n t i m  el Fe 
quelado en los pHs agrondmicos, el EDDH~MA/F~* presenta um mayor estabilidad que el 
EDDH5MA/FeL, además en condiciones de suelo el EDDH~MA/F~" presenta una 
disminución de la estabilidad por mantener el Fe quelado a pHs inferiores a 5, este hecho 
puede ser importante porque, dependiendo de su ritmo de descomposición/recomposici6n 
y de su reactividad con los diferentes componentes del suelo así será su estabilidad. 
Alvarez-~undndez (2000) conluyó que la 'reactividad' de los quelatos férricos de 
EDDHA, EDDHMA, EDDHSA y E D W A  son similares ante factores como el pH, el 
tiempo y la interacción con diferentes componentes del suelo y suelos calizos. Ademds 
observó que la diferencia de estabilidad del Fe de las formulaciones comerciales 
dependía de la cantidad y estabilidad de otras sustancias de mturoleza desconocida que 
están presentes. be aquí la importancia de utilizar compuestos muy puros realizar este 
tipo de ensayos. 
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La estabilidad del EDTA/FeL está muy estudiada y los resultadas obtenidos en 
&e capítulo &¿n de acuerdo con los obtenidos por otros autores (Lindsay, 1979) quien 
ya indicaba la limitación de este quelato férrico en suelos calizos. 
7.2.3. Efecto a loa <Y)mhr q m h h s  can loa grupos mbPr unidoo p codaior 
hibpcarbonodordrdifaaitclaigitudydmciwa. 
En la figura 7.4. se repnsurta el porcentaje & Fe quclado en función del pH para 
cada uno de los tres modelos pam los agentes quelantes d logos  al EDDHA pero con los 
grupos aminos unidos por caduwis hidrocarbonados de diferente longitud (etilen, EDbHA: 
propilcn, PDDHA y butilen BDDHA) y estructura íptwxililen. pXDDHA). Adunbr, igual 
que en los casos anteriow se comparorbi con la estabilidad del EDTA en cada modelo. 
En disoluci6n y a p k  básicos, todos los agentes en estudio. exceptuando el EDTA, 
presentan um gran eficacia pam mantuicr todo el Fe en forma quclada. A pH = 10 el 
100% del Fe se mantiene como Fe quclado. Aún así el EbDHA se pnsui ta como el agulte 
quelante m6 estable ea todo el intervalo de pH. Por el contrario, el BbDHA v t a  la 
menor estabilidad, sobre todo a pHs ácidos ya quc a pH 6 el quelato ftrr ico no cstá 
totalmente formado. Esta inestabilidad a pHs 6cidos tambiém ocurre, aunque en m r  
medida, para el PDDHA y el pXbbHA. 
En el modelo de estabilidad frurte a condiciones hidropóniuis (modelo 2) la 
tendencia obscnmda para el primer modelo se mantiene e incluso se incremuita. A pHs 
básicos se siguen manteniendo la totalidad del Fe en forma quelada, hasta pH de 9.5. El 
EDOHA sigue siendo el quelato m& estable en todo el intervalo de pH, así, y como 
ejemplo, a pH = 10.5 el porcentaje de Fe quclado pam EDDHA, PDDHA, pXDbHA y 
BDDHA u del 96, 89, 6 y 1% respectivomutte. A p k  ácidos se acentúa la tendencia 
obsuMda pam el primer modelo. Así el BDMA sólo es capaz de mantulcp todo el Fe en 
forma quelada en un intervalo de pH de 7.5 a 9,5. En el casa del pXDDHA u a pH 6 
cuando todo el Fe se encuentra quelado. Este fenómeno tiene una gran importancia para 
el caso de la aplicación de los quelotos f h i c o s  en cultivas hidrophicos. ya que los 
wiacioms bruscas del pH a las que &dn sometidas las disoluciones (Lucm e t  al. 1991) 
pueden afectar en mayor medida a los quelatos fkrricos quc tienden a descomponerse a 
pHs ligeramurte ácidos (Bermúdez et al. 1998 y Bcrmúdez e t  al. 1999). Por lo tanto si se 
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aplicasen estos quelatos en disoluciones hidropónicos concuitradas seria recomendable, 
sobre todo pera el BDDHA y en mmw medida para el pXbbHA. no trabajar a píls 
inferiores a 7. 
obolucldri En el caso de la aplicaci6n de 
im &OS q ~ l a t o s  en SUCIOS, 
1 ao sorpredentemenie el pXObHA es ! 3 7: : el stabilidad que presenta para mantener una mayor el Fe
2 M quelado a pHs bdsicm. Esto es 
o -- debido, como ya u ha comurtado 
4 S 6 7 8 9 1 0 1 1  1 2 1 3  
pn en los capítulo 5, a que el agente 
~loiución wmwva quelante tiene muy poca afinidad 
por el Cu", por lo tanto y unido a 
que poseen UM mayor basicidad que 
el EDDHA produce este efecto. Sin 
embargo, al igwl que ocurría en los 
modelos anteriores, su uso 
resultarla problemático a pHs 
4 5 6 7 8 a 10 11 12 13 ácidos ya que el quelato f h i c o  
pn 
 lo podrla descomponerse y estd 
im qm demostrado que su cinética de 
80 2 recuperación es lenta. El PDOHA 
f m i  posee una estabilidad similar al J 
.o! EDDHA en medios básicos aunque 
Y 
M - desciende a medida que el pH es 
0 .  
m& ácido. La menor capacidad para 
4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 mantener el Fe quelado estd en el 
pn BDOHA. Este quelato fdrrico sdlo Figwa 7.4. Porcentaje de Fe-quelado vs. 
vH. Efecto de los aruws aminos unidos es *paz de mantener el 80 % de 
por cadenas hidrocakokdas de diferente todo el Fe en forma quehda en un 
longitud y estructura. intervalo de pH de 7 a 8.5. En el 
-c EDDHA - BDDHA 
-A- p-mDHA -o- PDüHA ++ E ~ T A  resto del intervalo de pH se 
-- 
produce la descomposici6n del 
quelato férrico. 
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A medida que aumenta la longitud de la cadena hidmcarbomdn que une los aminos 
se produce un descurso de la estebilidad del quelato fbrico. M i d o  a la mayor bosicidad 
de estos ogentes quelantes frente al EDDHA (v&se las constantes de protonación) es a 
pHs ¿cidos cuando mayor u la descomposición de estos productos. La adición de un grupo 
px i l i lm  para unir los grupos aminos produce una mayor estabilidad en condiciones de 
-lo aunque o pHs ácidos se pmduce la duconrposición del quelato fbrico. 
Son muy pocos los estudios reolizodos con este tipo de quelatos férricos paro 
conocer su estabilidad real en condiciones ogronómiw. Existen estudios con otra tipo de 
agentes quelantes an61ogos al EDDHA pero siempre en condiciones de disolución acuosa. 
White (1988) sintetizó agentes quelantes análogos al EDDHA variando al cadena 
carbonada de 2 (etilen) a 5 (pentilm), obsuvó que la mayor estabilidad de los quelatos 
formados era con el EDDHA (cadena de 2 carbonos). Todos estos estudios apunta que a 
medida que se aununta la cadena carbonada, la eficacia para quelar Fe3 disminuye 
(Banmchie y Martell, 1998; Ahrland, 1990). Esta tendencia sc ha observado con las 
constantes de estabilidad y, por extensión, en su modelización. 
7.2.4. Efecto áe la Isomerm robrr la trtd>ilidod dc los @aiw fárkoa 
En lo figura 7.5. se representa el porcentaje de Fe quelodo frcnte a pH para los 
diferentes ¡&meros gcomátricos del EDDHA y del EDDH4MA. üe forma general se 
puede decir que los diferentes i s 6 m m  g c d t r i c o s  de EDDHA y EDDHQMA pre5entan 
u m  gron capacidad para mantener todo el Fe en forma quelada indcpuidientunuite del 
medio donde se apliquen (disolución, hidroponla y suelo). üe forma m& particular se 
puede decir que en los modelos de disolución y de hidroponía el quelata f t r r ico menos 
estable es el meso-EDDHA, aunque es capaz de mantener el Fe quelado hasta pHs muy 
b6sicos. Este resultado esta de acuerdo con sus constantes de estabilidad. Para el resto 
de isómems m se aprecian diferencias significativas. 
Cuando se aplican estos quelotos fárricos en el modelo del suelo, aunque todos son 
estables hasta pHs muy bdsicos, la secuencia es meEDDH4MA > mseEDDHA > mup 
EbbH4MA > mcEDDHA. Esta secuencia m comsponde con los constantes de 
estabilidad, sin embargo el mseEDDHA, en mayor medida, y el meEDDH4MA, los 
isómeros con las constantes de estobilidad m& bajas, presentan u m  cierta inestabilidad 
a p k  dcidos, esto puede p ~ d u c i r  que estos quelatos presenten u m  mayor reoctividad 
frente a diferentes compommtes del 
Olo*ican suelo. La mayor estabilidad del me 
EDDH4MA y mesuEDbHA por mantmer 
el Fequelado pude ser debida a que 
40 
&os agentes quelontes porcur uno ! a 
Z 
a, 
moyor selectividad por el ~ e "  que por e l  
o 
& O por otros metales. Aunque w 
4 5 s 7 8 o lo 11 12 13 constantes deestabilidad sonmcnolw. lo 
PH 
üiwbclbn- 
competencia entre el ~ e "  y los otros 
metales es menor para estos isómcros 
que pom el mcEObHA y el 
EDbH4MA y esto hace que sean capaces 
1 
40 de mantener más Fequehdo. 
Y 
Ñ - 
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4 5 6 7 8 S 1 0 1 1 1 2 1 3  
PH capítulo 4, los nniltodas de las 
~WIO constantes de estabilidad para los 
lIi -+-Y$$/ idmeros EDbHA/FeL y EDDH~MA/F~" que u obtienen en &e trobajo estbi de f - -  o c d o  con los obtenidas por Bamochie 
v 
t y Martell (1989) y Ahrlond et  al. (1990). 20 - 
Oe tal forma que las isómeros me 
o o 
4 6 6 7 LI S 10 11 12 13 EDbHA/FeL y ~ c s o - E D ~ H ~ M A / F ~ "  
pn presentan las mayores estabilidades. 
F i i  7.5. Porcentaje de Fequelado 
vs. DH. Estabilidad de los diferentes Hern6ndez-Apaoloza (1997) realiza 
isómeros de EDOHA y EDDH4MA. diferentes estudios de adsorción y 
+ mcIbOHA + ~ E S O - E W  reactividad con componuites del suelo. 
+- mso-EWHW+ mc-EDOH4MA No encuentra reniencidn significativa 
sobre corbonoto cdlcico de ningún isómero del EODHA y EDDHMA, en cambia los 
isómeros m-EDbHA/FeL y mc-EDDH4MA/FeS estb i  mas adsorbidos sobre 
montrnorillonicoCa, óxidos e hidr6xidos y materia orgánica. Be.rmÚdez et  al. (1996) y 
Bcrmúdez et  al. (1999) demuestran que cuando se aplican los isómeros en cultivos 
hidropdnicos y debida a lo variación brusca de pH, la descomposici6n y recomposici6n de 
los isómeros m-EDDHA/FeL y ~C-EDDH~MA/F~" estd m& afectado que la de los 
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otros ¡%meros. Por lo tanto, aunque la estabilidad de los isheros rui simiiar, h 
rcactividod y descomposición qst6 directamente relacionada con las constantes de 
estabilidad del quelato f h i co .  
Como ha quedado demostrado cn el capltulo 4, la sustitución de los dos grupos 
hidroxilo por grupos mctoxilo (EbDMtxA) o la sustitución de los dos grupos hidmxilo en 
posición orto a la posición poro @,pEbDHA) provocan quc no se forme el corrupondiente 
quelato f h i c o .  
F- 7.6. Distribución porcuih#l de las formas del ogurte quelante con los 
metales vs. pH. Efecto de h distribución total o parcial del grupo fenolato con 
el hidmxiio en orto r w c t o  de ia cadena de car¿cter amimcarboxllico sobn la 
estabilidad cn suelo 
En la figura 7.6. se muestran, o modo de ejemplo, los componuvtcs que se formarlan 
cuando se uso el modelo de suelo y se compara con los del o,eEDbHA. Así, mientras que 
6. Modclimci. tednca en condcihcs agnwdnicus 
en el 0.0-EDDHA se encuentro todo el ogcnte quelante en forma quelada por FeL (hasta 
p~ 10) o por Cu" (a pHs N p i o r e S  a 10). en el caso del ~ , ~ E D ~ H A  y del E b b M t x ~  a 
pHs Msicos el oguites quelante está en forma libre por lo que da un índice de la boja 
afinidad de estos agentes quehtes por los metales. 
En el capítulo 6 se ha estudiado profusamente el caso del o,pEbDHA y la 
competencia con el Cu". 
- 
Hunbidez-Ap~olaza (1997) postuló la existencia de los idmeros posicionilcs o,p 
EDOHA y p,pEbDHA en las mucstnis comcrciale~ de EDDHA. Atendiendo a los 
resultados obtenidos, la estabilidad y ruictividad del EbbHA por mantener el Fequelado 
dependerá, además de la estabilidad propia del quelato ftrrico, de la proporción 
existente de los otros isdmeros pmiciomles. Así, cuanta mayor proporcidn haya del 
isómero p,pEDDHA en la formulación, menor Hi.ó la estabilidad de ese quelato ya que 
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El objetivo del presente capítulo es presentar los resultados más relewntes y las 
tdcnicas analíticas puestas a puntos, así como comparar los resultados obtenidos con los 
resultados bibliográficos. Los diferentes resultados se irán discutiendo según los 
objetivos que se plantaron al inicio de la presente tesis. 
En la figura 8.1 se muestran las riquezas obtenidas para los agentes quelantes que 
EWHUMPoMr* )  -1 se han utilizado en este trabajo. En 
E M I - U P ~ M ~ ~ )  -4 tonos rojizos se muestran las riquezas 
obtenidas mediante valoraciones 
fotomdtricas con Fe" como agente 
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' representan las riquezas obtenidas 
mediante valoraciones 
potenciométricas con CuZ'. Además, y 
para poner a punto el método 
fotomdtrico, se determinaron las 
riquezas sobre unos patrones 
comerciales de EDDHA (Patrón 1 y 2 
. ~. 
-B~DI-U procedentes de Sigma-Aldrich. lotes 
r o ~ ~ r n r n  26H5012 y 117F50221 y patrón 3 de 
0.pEDDI-U 1 Promochem GmbH 046485 lote 
o.pEDDI-U 
0PEDa.H 
ANCUO1) y EDDH4MA (patrón 4 
procedente de Promochem GmbH 
O 20 4 0 w m i m  046485 lote ANC002). Las riquezas 
m9ii.u (xl declaras de estos patrones eran 98% 
Figure 8.1. Riqueza ( X )  & los oguitu quck~t fs  10s p a t m m  1. 2 Y 3 Y Un 96% 
por l o m c i o n u  fototné~iau con ~ e "  y para el wtrón 4. Si se comwran los 
Ivaloraciones potcnciotnétriau con Cu". Los 
borroli áe error rcMwcnton el intentalo & resultados se puede observar que para 
d i w m  im n A i c i o n s  al 95% los patrones 2, 3 y 4 los riquezas 
obtenidas por el método propuesto son prdcticamente iguales a los nominales mientras 
8. Discusiidii &mmf 
que en el caso del patrón 1 la riqueza obtenida por el método de la valoración es 
sensiblemente inferior a la nominal. Adem&, este patrón cuando fue cuantificado por 
HPLC, utilizando el método de Lucena et  al. 1996, se vio que la relación racémico:meso era 
qmximadanmte del 20:80 (la relación normal entre los dos idmeros es de 50:50), este 
hecho, como se podrd comprobar m& adelante, puede afectar a la estabilidad del quelato 
formado y, por lo tanto sobre su capacidad complejante. El EbbMtxA y el p,pEDbHA no 
son capaces de complejar FeL, por lo tanto hubo que utilizar una valoración 
potenciométrica con electrodos selectivos de Cu" para determinar su riqueza. üe igual 
forma y pciro compomr los dos métodos, el fotométrico con FeL y el potenciométrico con 
CuZ', se determinaron las riquezas del o,eEDDHA y o,pEDDHA utilizando los dos 
mttodos. Como se puede comprobar en h figura 8.1 las riquezas obtenidas por ambos 
métodos no presentan diferencias significativas, por lo que para productos con alta 
riqueza ambos mttodos pueden ser utilizados. En cambio, cuando la riqueza del producto 
no es muy alta existen diferencias entre ambos mttodos. ama-Gallego ct al. (2002). 
cuando determinaron la riqueza de o,pEDDHA weron que la riqueza con Cu" era 
sensiblemente superior a la riqueza obtenida por el método fotométrico con FeL, este 
hecho se debía, posiblemente a la presencia de impurezas inorgániuu que complejabnn 
Cu" pero no FeL. Por lo tanto para este tipo de productos el mttodo fotométrico con 
FeL da um información m& exacta de la riqueza del producto. 
El método fotométrico que se ha propKoto est¿ basado en el m6todo que utilizara 
Vnduwood en 1958 para determinar espectrofotométricamente el FeL utilizando 
EbbHA como agente complejante. El método propuesto por Underwood estd basado en la 
alta estabilidad del quelato EDDHA/FeL formado, el cual desarrolla un color móximo que 
se mantiene durante un intervalo amplio de pH (2.5-11). El qwlato formado presenta una 
absorción m¿xima a una longitud de onda alrededor de 480 nm. A este respecto son 
varios los trabqlos en los que se describen la longitud de onda mdxima de estos 
productos. Bannochie and Martell (1989) y Ryskicwich and Boka (1962) encuentran las 
longitudes de ondas mdximas para los isómeros del EDDHA: (485 nm para la mezcla 
m c h i c u  y 480 paro el mes)). Ahrland et  al. las describe para los isómeros del 
EDbH4MA (487 nm para el meso-EDDH4MA y 495 nm para el mc-EDDWMA y para 
EDDHA (484 nm). la formación del color en este tipo de productos se produce por el 
enlace Fe-fenolato (Herndndez-Apaolaza e t  al. 1997). Este enlace es típico de este tipo 
de compuestos por lo que este método se podrh emplear para compuesto ondlogos a 
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estos, como por ejemplo el caracterizado por CEplattenier et  al. (1967) el cual tiene una 
absorción mdwitna a 485 nm (HBED) y sus andlogos (BHTOA a 495 nm (Ahrland et  al. 
1990). Además el método de HPLC descrito por Lucena et  al. (1996) cuantifica los 
agentes quelantes a 480 nm, por lo tanto esta longitud de onda ser¿ la elegida poro 
determinar la riqueza por el método fotométrico. 
En el método descrito por Underwood (1958), 5 mg/L era la concentración óptima 
de Fe" ya que a esta concentración se cumplla ia Ley de Beer y la desviación estándar era 
tan sólo del 0.5%. Oe igual forma demostr6 que este método estaba libre de las 
interferencia producidas por la presencia de otros metales. 
En el m6todo fotom6trico propuesto en el presente tmba~o todas las valoraciones 
se realizan a un pH constante de 6 ya que a este pH el quelato de Fe" está totalmente 
formado y a este pH es donde el método de HPLC desarrollado por Lucena e t  al. (1996) 
cuantifica este tipo de productos. Para evitar interferencias con el pH, &e se mantiene 
f i jo durante toda la valoración con un tamp6n biológico (MES; pka = 6.1), cuya constante 
de formación con Fe* es despreciable ( b d  et  al. 1966). 
La utilimción de valomdores automáticos y un espectrodo pcrmiten la medida en 
continua tanto del pH como de la absorbancia, además de proporcionar un alto volumen de 
datos en cada valoración lo cual produce una mayor exactitud para la determinación del 
punto final. 
No existen diferencias significativas entre las riquezas obtenidas por el mátodo 
propuesto y las obtenidas por 'H-RMN, facilitadas por el Profesor Miguel Angel Sierra 
(90 I 4)%. Las menor riqueza encontrada para el BODHA y pXDDHA se piensa que es 
debida no tanto a la presencia de impurezas como a la menor afinidad de estos agentes 
quelantes por Fe* al pH elegido para la valoración. €1 o,pEDDHA facilitado por Synguita 
Crop y el EDDHSA facilitado por DABEER S.A. tombién posun riquezas muy elevadas. 
Además, con este mktodo también se obtiene de forma casi inmediata las 
absortividades de los quelatos férricos. En la figura 8.2 se representan las 
absortividades a 480 nm. Este dato se relaciona directamente con el enlace Fe-fenolato. 
Como los quelatos estudiados por este m6todo tienen dos enlaces Fe-fenolato, las 
absortividades obtenidas son &l mismo orden de magnitud y simikns a las encontradas 
en la bibliografía para los isómeros tuc- y mcs<r-EDDHA/Fe" (üannochie y Martell, 1989; 
Ahrland e t  al. 1990; üannochie y Martell, 1990). Las diferencias son debidas al 
desplazamiento del máximo de absorcidn. Caso aporte es el o,pEbbH~/Fe~, el cual tiene 
una absortividad aproximadamente la mitad que el o,o-EbbHMFe". El hidroxilo unido al 
grupo de benceno en posición pw respecto a la cadena aminopolicarboxílica no compleja 
Fe", por lo que el Fe" se une solamente con un grupo fenolato lo que produce la h a d a  en 
la absortividad (2129 M-'cm-'). Las absortividades obtenidas por este mttodo nos 
permiten utilizar este factor como otro parámetro adicional para identificar mismos 
agentes quelantes. Así el patrón l(4538 
f 25 M-'cm-') posee una absortividad 
similar a la del meso-EDDHA (4574 i 
53 M-'cm") resultado que está de 
acuerdo con la mayor proporción del 
isómero m-, detectado por HPLC 
(Lucena et 01.1996). De igual forma los 
patrones de EbbHA (patrón 3; 4705 I 
absortividades similares a las 
correspondientes de los o,o-EbbHA y 
EbbH4MA sintetizados por Sierra et  m- 
- .- -- - um m al. 2002). Esto apya el hecho de que el 
Lb.atMCd(Y4tm4 método de síntesis propudo por 
Figura 8.2. Absortividadcs de los eaentcs Sierra et  al. 2002 produce agentes 
- - 
quchntu o 480 m. ia barni dc queiantes de alta ptkm y similares a 
representan el i n t d  de confianza & tres 
repeticiones al 95% de confianza los patronu que se comercializan 
actualmente. 
Hasta ahora los mttodos utilizados para obtener la riqueza de estos agentes 
quelontcs de nuevo slntesis eran principalmente los mdtodos espectroscópicos de 
resonancia CH-RMN y "c-RMN) y los métodos cromatogrdf icos como el desarrollado por 
Lucena et  al. 1996 para cuantificar el EDDHA. La vuitaja del mttodo aquí propuesto es 
que este mttodo Jdlo cuantifico el agente quelante capoz & producir el color a la 
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longitud de onda prefijada. Así las impurezas inorgánicas no se cuantificarán con 'H-RMN 
y "C-RMN sólo u detectan impurezas orgánicas, ya que las de origen inorgánico no se 
detectan. La otra ventaja fundamental u que el patrón que se utiliza paro cwntificar es 
de Fe* disponible comercialmente mientras que los métodos cromatogr6ficos (Lucena e t  
al. 1996) ncusitan patrones de agentes quelantes de refcruich para la cuantificación, 
esto es UM ventaja para caracterizar agentes quelantes de nueva síntesis. 
- 
Por lo tanto las valonicioncs fotomktricas con Fe* son un mdtodo complementario 
adecuado para caracterizar este tipo de agentes quelantes ya que proporcionan 
información nal sobre la capacidad complejante de estos compuestos y cwntifica s61o el 
-te queiante sin necesidad de patrones de referencia. 
Con el f in de poder utilizar los agentes quelantes para su uso como correctores de 
carencias de hierro es necesario previomente caracterizar estos lignndos a través de las 
constantes de protonación primero, para conocer la acidez o basicidad de la molécula, y 
luego las constantes de estabilidad con los metales que, o bien formen los quelatos m& 
estables capaces de competir con el FeL, como puede ser el coso del Cu" KgJn 
precedentes bibliográficos (Alvarez-~ernbndez, 2000) o bien que aunque no formen 
quelatos muy estables, estos metales estén presmtes en concentraciones elevadas en el 
medio donde se van a aplicar los quelotos férricos (Caz' y Mg" en suelos calizas.  luce^ 
et  al. 1987). 
8.2.1. Constantes de protonación 
Todos los ligandos que se han estudiado en el presente trabajo son agentes 
quelantes hexadentados, u decir, compuestos con seis grupos funcio~les. Dos f d l i c o s  
(K? y KzH), dos a m i m  secundarias (K3" y K4') y dos carboxílicos (KsH y u). En la figura 
8.3 se esquematiza las diferuites especies pndomimntes dependiendo del pH. 
Debido a la gron basicidad de los grupos fuiblicos, los mltodos poturc id t r icos m 
se pueden utilizar ya que a pHs-tan altos @H , 12) el error de estos mktodos es muy 
o o grande (Martell y Motckaitis, 
1992). Por lo tanto ha sido 
ncuoorio daam~ior  un método 
m'. fotondtrico para determinar las 
constantes de disociación KiH y KtH 
(capítulo 3). Frost et al. (1958) 
estimaron aproximadamente las 
constantes de protonación del 
n f  M+* 
4 
EDDHA correspondientes a los 
grupos f d l i c o s  yo que m 
o O O o utilizaron mktodos fotom¿tricos. 
D Q< H  H  Lw, 
d' +N+-X-N+- En un trabajo posterior Anderegg 
iLOn M- , 
H H  - H H  and L'Eplattenier (1967) utilizaron 
RL - R- r R 
w iii el mttodo f o t d t r i c o  para 
determinar con mayor precisión la 
o disociación de los fcnolatos en el 
m-'/ H  H L O , ,  
IN+-X-~- EDDHA. Ahrland et  l .  1990 
H H  =; 
?-o,, m)- 
2qR 
estimaron las mismas constantes 
R ' l i  
w* para el EDDH4MA. Bamochie and 
Figura 8.3. Especies formadas según las Martell utilizaron el &todo 
constantes de protonación. fotom¿trico para determinar las 
constantes de protomci6n de los grupos fuiblicos de los isómcros del EDDHA. Los 
resultados obtenidos dmuestran la gran precisión y exactitud de este &todo 
fotom¿trica para detuminar estas constantes que por otro mttodo m hubicro sido 
posible. 
Las constantes de protonación de las aminir secundarias (KJ" y kn) se determinan 
mediante valoraciones potenciom¿tricas del agente quclante, utilizando el &todo 
descrito por Martell and Motekaitis (1992) mediante el programa E S T  dcsorrollodo por 
Motekaitis y Martell, (1989). Este programa es similar al desarrollado paro los grupos 
f d l i c o s  pero, en este c m ,  K3" y kH se detuminan hociendo mínimo lo diferencio entre 
pH tcdrico y pH experimental variando. por sucesiws itcracioncs, las constantes 
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introducidas como semilla. Bamochie ond Martell (1989) postularon que el EDDHA 
precipitaba a pH inferiores a 5 y por esto m se pueden detumimr y kH. Sin 
embargo u t o s  mismos autores en un tmba~o posterior (Bamochie and Martell, 1991) 
d e t u m i m  estas constantes de protonación para el agmte guclante TMPHP6, ya que 
aunque precipitaba se podían detumimr en la disolución sobresoturoda. M i d o  a que la 
importancm de &as constantes o pHs agron6micos es prócticomente despreciable y 
corno estos ligandos precipitan a pHs dcidos se decidió no detuminarlas, excepto en el 
- 
caso del EDDHSA que parmenece soluble en un amplio margen de pH. 
Dc formo guiuuil se puede decir que la sustitución de dos oxlguios wboxílicos 
(EDTA) por dos oxígenos fcnólicos (EDDHA) produm ui oumcnto significativo de la 
basicidad global de la mollcula. Así si se comparan las constantes de protomcibn del 
EDDHA detcmiimdas por Anduwlg and L'Eplottenier (1967) con las del EbTA 
detuminidas por da Silva ami Sirnoes (1968). los grupos funcionales m& básicos del 
EDDHA. los oxlgefws fd l i cos ,  se disocian a unos pHs de 11.68 y 10.24 mientras los del 
EDTA, que c o w e n  a las amims secundarias, se disocian a unos pHs de 10.25 y 6.18 
respectivamente. Además Frost et al. (1958) explicaron cdmo las interacciones entre los 
oxígenos f d l i c o s  y las aminas en el EDDHA (8.64 y 6.32) afectan también sobre los 
p b  de los nitr6genos cwndo se comparan con los del EüTA (9.60 y 6.22) y con los del 
EDDA (9.46 y 6.42). Es importante tener en cuenta este hecho ya que afectard, no 410 
sobre la acidez o basicidad del a m e  quelante sino sobre la capacidad de formar 
quelatos m& o menos estables. 
8.2.1.1. Efecto de la pvrcncia de gupOI funcionales en el anillo bcncinko 
La presencia de grupos metilos en difcruites posiciones en el anillo de benceno 
(posición 4 y 5 respecto a la c a d a  aminopolicarboxílica) m afecta de formo signif i c a t i ~  
sobre las constantes de protonación de los agentes quelantes. Estos resultados están de 
acuerdo con los presentados por Ahrland et 01. (1990) paro las constantes de protonación 
del EDDH4MA, aunque, como se ha comentado anteriormente &os autores 410 hicieron 
una estimación aproximada de las constantes de los grupos fuiólicos usando mttodos 
potenciomttricos. Si se comparan los constantes de disociacidn del fenol @Ko = 10.00) 
con las del 3-mctilfenol (pKo = 10.09) y 4-metilfenol (pKo = 10.26) se puede obscrvar un 
ligero aumento de la basicidad cwndo el metilo se coloca en posicidn para respecto al 
grupo hidroxilo. Esta ligera basicidad también se puede observar en la K4" 
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correspondiente al EbbH5MA aunque los procesos de interacción entre los grupos 
fudlicos y las aminas (meúiante piuita de W, figura 8.3) atuilan bastante utcl 
tendencia. Adcm& u prcdecible que la presencia de los grupos metilo no afecten de 
forma significativa sobre la solubilidad del EObH4MA y 5MA con nrpccto al EOOHA. En 
cambio, la pnsuicm de dos grupos sulfónicos, en el qente quclante EODHSA. sí quc 
afecta sobre la acidez de la molécula cuanda sc compara con la del EODHA. Al igual que 
anta, esto sc puede explicar fdcilmcnte si se componur los pKos de los restos furo1 (pka 
= 10.00) con los del fml del poro-hidroxibuic~If6nico @Ka = 8.8 Sawada and Kato 
(1970)). Este aumento de acidez del resto phidroxibencmsulfónico afectar6 sobre la 
acidez del EüOHSA, como asf reflejan las canstanta de protamción. A d u &  de afectar 
sobre la acidez también afecta sobre la solubilidad ya quc la presencia de dos grupos 
sulfónicos @Ka = 1.40) hacen que el EOOHSA sur m6s soluble y esto permite determinar 
las constantu de protonación de los oxígenos carboxílicos con gran precisión. 
Banmchie and Martell (1991) compmbaran quc si sc aumentaba b cadena 
carbonada en un metilo. u decir posar de un puente etiludiamim (EOOHA) a un puente 
de propiludiamim (o trimetilendiamim) (TMPW) esto producía una mayor 
independmcia entre las minas y los oxígenos fudlicos produciendo uno menor repulsión 
y por lo tanto un aumento de lo basicidad. Este mimo hecho ocurre cuando se va 
aumentado los grupos metilen en la cadena central desde 2 (EOOHA) hasta 4 (BODHA). 
En combio la introduccidn de un grupo pxililcno &re ios grupos aminos produce un ligero 
dacenso en lo basicidad de los ni t r69uio~ amínicos llegando o nivela próximos al 
EOOHA. Esta teoría coincide con los datos u<pcrimuitalu presmtu M el capítulo 5. Lo 
basicidad de la mollcuh entera aumenta M los agentes quciantu BODHA y POOHA pero 
para el  pXDOHA se produce uno disminución de la bosuidad debido a la presencia del 
grupo burcuio. Esto u debido a quc la presencia de un grupo buiun, entre los dos 
grupos aminos produce un efecto de estabilización de los W que se wiui a los grupos 
aminos y hace estas unionu scan m& estables. Ahrland et  al. (1990) urcontmron una 
tendencia similar cuando compmron las con+tantcs de protonación del HBEO con ni 
an6logo BHTDA (dcido trimeti1Wiami~-N,N-(o-hidroxifeni1)- con su 
d l o g o  por la adición de un metikn más entre los dos nitrógwws. 
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Es prcdecibk que este aumento de la basicidad tenga cierta repercusión sobre la 
queloción de metales. 
Como se ha scñolado anteriormente, para que @os quehtos sean eficaces a pHs 
alcalinos es fundamental la presencia de grupos fenolatos en posición orto respecto a la 
- 
cadena aminopolicarboxílica. Si se compara la sustitución p.ogcsiva de los dos fenolatos 
desde la posición orto hasta la posición p o ~ e  0.0-EDDHA, o,p-EDDHA y p,pEDDHA, se 
puede comprobar que la basicidad total de las a m e s  quehtes va dismuyendo. Esto es 
16gico ya que las interacciones entre los grupos amino y los oxígenos de los fenolatos no 
existen cuando &os se colocan en posición p m  (v&ase figura 8.3) llegando las 
constantes de disociación de los grupos fenólicos del p,pEDDHA @Ka = 9.99 y 9.11) a ser 
del mimos orden que las de los restos fenol @ka = 10.0). El agente quelante o,p-EDbHA 
presenta un grupo fenólico en posicidn orto y otro en posici6n pcw por lo tanto las 
constantes de protonación de sus fenolatos (pKa = 11.18 y 10.18) ser6n intermedias a las 
de los otros idmeros posicionales del EbbHA. La presencia de grupos mutoxi 
(EDDMtxA) en vez de grupos hidroxilo produce que el resto anisol (Lter fenilmetllico 6 
metoxibenceno) sea muy estable ya que la mayorfa de los dcidos y dlcalis no los afectan 
(&lo con yodhídrico concentrado o &ido bromhídrico o el calentamiento con hidrocloruro 
de piridina a 170-2400C logran la hidrólisis del grupo metoxi). Por lo tanto en este agente 
quelante s6b se pueden determinar las constantes de p ro to~c idn  correspondiente a las 
aminas. 
Bannochie and Martell(1989) y Ahrland et al. (1990) determinaron las constantes 
de protonación para los idmeros del EDDHA y EDDH4MA respectivamente. Ambos 
demostraron que las diferencias encontradas entre ambos idmeros eran muy pequeñas, 
si bien el mc-EDDHA y el meswEDDH4MA presentobon una mayor basicidad que los 
otros dos is6meros. Esta misma tendencia se ha encontrado en este trabajo de tal forma 
que el mc-EDDHA y meEbDH4MA (Log Kw, = 37.67 y 37.79 respectivamente) 
presentan basicidodes mayores que el mcro-EDDHA y mc-EbbH4MA (Log Kw = 37.53 y 
37.29 respectivamente). Adm& se ve que las diferencias entre los idmeros de un 
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mismo agente quekmte son mayores entre los del EDbH4MA que entre los del EDDHA. La 
presencia de un gnipo metilo en el yiillo de bu\cem parece producir uni mayor diferencia 
en la estabilidad frente al pH de los isbmeros. Bannochieand Martell(1991) determinaron 
las constantes de protonación de los isdmaw del TMPHPG y ob#rvoron qut cuando se 
aumentaba la longitud de la cadena carbonada las diferencias catre los isómems 
disminuía. 
8.2.2. Conrtanhr de estabilidad & los complejos con Caz' y MgL' 
En sifelos calizos la presencio de metales tales como Ca" y Mgh pueden llegar a 
competir e incluso a desplazar el Fe" de los quelatos fbricos afectando negativamente 
sobre la estabilidad de estos quelatos y por lo tanto, sobre su eficacia. En estudios 
realizados sobre el EDTA se ha visto que, en suelos calizos. el Ca" desplaza 
completamente al Fe" a partir de un pH de 7 (Lindsay, 1979). 
Si se comparan las constantes de estabilidad del Ca" y del Mg" para agentes 
quelantes análogos al EDTA (DTPA, COTA, E6TA, HEDTA) (Lindsay. 1979) con las del 
EDDHA (Frost e t  al., 1958) u otros agentes quekuites fenólicos análogos (HBED; 
CEplattenier et  al. 1967) la primera conclusión que se apncia es que los agentes 
quelantes fenólicos ti- una muyor afinidad por MgZ' mientras que los análogos al EDTA 
son m& estables con CaZ'. Este mismo hecho se ha observado para todos los agentes 
queiantes estudiados en el presente trabajo. La explicación que se ha dado reside en el 
di* de los agentes quelantes y en la mturaleza de los metales involucmdos. Así el Caz', 
debido a su tamaño y carga es m& afín a agentes quehntes con grUn número de ácidos 
carboxllicos (EDTA) (Hanckock and Martell, 1989) y en los que b 'cavidad' formada por 
el metal y el agente quelante es mayor. En cambio el M e ,  al ser m& pequeño y por lo 
tanto con m& carga, prefiere moláculas con mayor basicidad y en los que la 'cavidad' que 
se forme  se^ m m  (EDDHA). Por lo tanto, a la hora de estudior y diseñar la afinidad de 
un metal por un agente qwlante y viceversa hoy que considerar que son varios los 
factores a tener en cuenta: número y naturaleza de los grupos funcionales del agente 
quelante, tamo60 y carga del metal y estructura global del agente quelante. 
Tanto para el Ca" coma para el MgZ' se han determinado los constantes de 
estabilidad de las especies ML", MHL- y MHA. Para poder comparar la estabilidad entre 
los diferentes agentes queiantes se utilizarán la constantes de la especie MLZ' que 
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corresponde al metal unido a los nitrógenos y a los grupos fuiólicos. A medida que el pH 
va disminuyendo el metal se unirá a los grupos carboxilicos, protonóndose los grupos 
f d l i c o s  paro formar MHL- (ML" + W + MHL') y a pH m& ácido MHA ( MHL- + K + 
MHzL). Otro parómetro que demuestro la mayor afinidad por el Mg" es la mayor 
concentración de W que son necesarios en el medio para romper los enlaces y formarse la 
siguiente especie. es decir las especies protonadas del Mg" son predominantes o pHs m& 
bajos que las especies protonadas del Ca". 
- 
8.2.2.1. Efecto de la presencia de gupos funcionales en el anillo buicúiico 
Para el caso de la complejación de Caz' no existe una relación claro entre la 
sustitución de un grupo metilo dentro del anillo de benceno en diferentes posiciones y la 
estabilidad del quelato cálcico formado. De forma general parece ser que la presencia de 
un metilo en el anillo bencénico produce una menor afinidad por el Ca", cuando se 
comparo con el EDDHA, aunque las diferencias son muy pequeñas. En cambio, si se ven 
diferencias claras cuando se introduce un grupo m& reactivo (grupo sulfónico del 
EDDHSA) ya que produce uno menor afinidad por el Caz+. Como se ha visto en las 
constantes de protonación. la mayor acidez de la molécula EDDHSA por la presencia de 
los grupos sulfonilos produce un descenso en la afinidad por metales tales como Caz'. 
Para el caso del MgZ' y debido a la moyor afinidad por formor quelatos m& 
estables, las tendencias observadas para el Caz' ahora se hacen m& evidente. El MgZ' 
presenta una mayor afinidad por EDDHA que poe EDDH4MA y EDDH5MA. con lo cual se 
ve que la presencia de un grupo metilo produce una disminución en la estabilidad del 
quelato con Mg". En principio este resultado puede resultar contradictorio con lo 
explicado hasta el momento ya que, como se ha visto en el apartado de las constantes de 
protonación, la presencia de grupos metilos teóricamente aumenta la basicidad del agente 
quelante y, por lo tanto, favorece la unión con ácidos m& fuertes como el Mgz'. Pero hay 
que tener en cuenta que, además de lo naturaleza de los grupos funcionales también son 
importantes los impedimentos estéricos; es posible que la presencia de un grupo metilo 
favorezca menos la formación del quelato EDbH4MA/Mgz' que el correspondiente con 
EDDHA. Paro el caso del EDDHSA ocurre el mismo hecho que ocurria con el calcio. La 
presencia de grupos sulf¿nicos produce un descenso en la basicidad de la molécula del 
EDDHSA y por lo tanto se produce una bajada en la estabilidad del queloto de ~ g " .  
En general u puede afirmar que la presencia de grupos metilos y sobre todo la 
presencia de grupos nilfónicas producen un disminución en la afinidad de este tipo de 
agentes quclantes por Ca2* y Mg". 
De forma resumida se puede decir que la adición de grupos metilen dentro de la 
cadena hidrocarbonada central que une los nitróguios afecta más sobre la afinidad por 
formar quelatos de Mg" que para formar los quelatos de Ca". Hanckock and Martell 
(1989) demostraron que para agentes quelantes análogos al EDTA, el aumento de la 
longitud de la cadena hidrocarbonada afectaba m& sobre los metales grandes que sobre 
los metales pequeños. Como se ha visto anteriormente el comportamiento de estos 
aguijes quelantes es contrario al comportamiento de los agentes quelantes análogos al 
EDDHA. El aumento de la cadena carbonada produce un aumento en la 'cavidad" donde se 
encuentra el metal, por lo tanto es predecible que este aumento provoque una disminución 
de la estabilidad m& acusada en metales pequeños (Mg2+) que sobre metales m& grandes 
(Caz') 
8.2.2.3. Efecto de la porieldn de los grupos fcnolatos 
Considerando la especie desprotonida ML" ésta u tanto m& estable cuando el 
metal se une a los oxígenos fenólicos en posición orto y a los nitdgenas amhicos (ML"). 
Por lo tanto la sustitución de estos grupos o bien a una posición lejana (posición poro) o 
bien la sustitución por unos grupos funcionales de difícil disociación (grupos metoxi) 
provocan dos efectos. El primero es la disminución sensible de la afinidad por Ca" y Mgz' 
cuando se comparan con el o,o-EDDHA. Además esta disminución es mayor para el p,p 
EDDHA y el EDbMtxA que para el o,pEDDHA ya que este último posee un fenolato en 
posición orto el cual estabiliza la formación de quelatos. El segundo efecto es que el p,p 
EDDHA y el EDDMtxA presentan una afinidad similar por el Caz* que por el Mg2* ya que 
las consideraciones del tamaño de la 'cavidad" en presencia de los dos fenolatos aquí ya 
na son aplicables. 
üe forma general se ve que el mc-EDDHA pesenta complejos de mayor estabilidad 
con Cah, aunque no significativamuite, y sobre todo con el  Mgh que los de muri.EDDHA. 
Para el caso de los i s 6 m s  del EDDH4MA no existen diferencias de a f  inidad por el CaZ' 
pero el mmEDDH4MA presenta una mayor afinidad por M$ que el mcEDDH4MA. 
además esta diferencia es mayar que para los idmeros EDDHA. La mayor bnsicidad de 
los idmeras mc-EDDHA y mmEbDH4MA producen un aumento sobre la estabilidad 
por de Mg". Bonnochie and Martell (1989) estudiaran las diferentes constantes de 
estabilidad de los complejos de los diferentes idmeros con varios metales trivolentes 
(Inh, úah y Fe") pero no con los metales que nos ocupan en esta secci6n. Parece claro 
que existe uno relación entre el comportamiento frente a K y frente a cationes tales 
como Cah y MgZ' de tal forma que una mayor basicidad del agente quclantes tiende a 
formar quelatos m& estables con metales m& ácidos. 
8.2.3. Constantes de estabilidad can CU" y Fe" 
Frost et al. (1958), empleando el mitodo potenciómetrico, observaron que la 
estabilidad de EDDHA/FeS era muy alta (Log > 30) ya que los cuatro protones del 
ligondo se desplazan en una sola etapa según el quilibrio: 
H,L + Fe3' o F .  + 4H' 
Posteriormente Ande- and C~~la t ten ie r  (1967) y CEplattenier ct al. (1967) 
utilizaron el método de competencia de ligondos para determinar las constantes de 
protonación del EDDHA/F~" y HBEb/FeS respectivamente. Este método esta basado en 
poner el quelato férrico en presencia de un agente quelante con una afinidad comparable 
y después de establecerse el quilibrio determinar colorimitricamente el desplazamiento 
del quilibrio. Este mitodo fue utilizado por Ahriand e t  al. (1990) para calcular las 
constantes de estabilidad del EbDH4MA/FeL. Los principales inconvuiientes de este 
mitodo es que utilizas como competidor un agente quelante con uno constante de 
estabilidad conocida (por ejemplo EDTA) y con un error intrlnseco. Adem&. si se utiliza 
EDTA como el agente quelante competidor, el pH donde se produzca el quilibrio es muy 
importante ya que, como se ha visto anteriormente, el EDTA es m& estable a pHs ácidos 
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mientras que el EDDHA es m& estable a pl-b básicos. Igualmurte la reacciones de 
competencia pueden llegar a ser muy lentas y no alcanzarse el quil ibrio en las 
condiciones experimentales. Posteriormente Bannochie and Mariell determiniron las 
constantes de estabilidad de los i%mem EbDHA/fe* utilizando mktodos fotom¿tricos 
y potenciomEtrico scpai.cidcunurte. 
Ante la falta de un método estdndor, como primer objetiva se planteó desarrollar 
un método para d e t e r m i ~ r  las constantes & estabilidad de Fe* con los agurtes 
quelantes y de esta forma poder comprar las estabilidades calculadas por un mismo 
m¿iodo. El mktodo consiste en medir la formación del quelato fhrico, mediante el 
dcwrol lo de color a 480 nm a lo largo de un intervalo de pH (2-12). Para la 
determinación de las constantes se utilizan los quilibrios de protomción, los quilibrios 
con otras especies hidroxiladas que pudieran afectar a la constante f i ~ l  del quelato 
fkrrico y los absortividades de cado c~pccie a d c t u m i ~ r .  Para el cdlculo de las 
constantes de estabilidad de Fe" con los diferentes ogenies quelantes se procede a 
reolizar una minimizaci6n usando la herrmienta Solver de Microsoft Excela y utilizando 
los pardmetm descritos por Makki et  al. (1999). Para ello se minimiza la diferencia 
cuadrática entre la Absorboncia experimental de lo valoración y la Absorbancia tc6rica. 
variando las constantes de estabilidad y los coeficientes de extinción molar de las 
especies, por sucesivas ituuiciones. De esta forma se calculan las constantes de 
estabilidad del Fe* asI como ¿e las especies p r o t e  (FeH,,L) y cspccic~ hidroxiladas 
(F40HXS). 
Usando la misma metodologia y observando los cambios de color que el queloto 
EDDHA/CU" experimenta dcpurdiendo de la zona de pH descritos por Frost et  al. (1958) 
y Patch et  a1 (1982) se modificó el método para determinar las consiantes de estabilidad 
con Cu". En este casa la formación del wlor se &fa mediante el desarrollo de color a 
650 nm y asf se detuminiron constantes de todas las especies formadas, incluso las 
protonidas (CuH,,L). 
Con el objetivo de comprobar la exactitud de los mktodos propuestos se han 
comparado las constantes de estabilidad aquí calculadas con las revisadas 
bibliogr6ficamente para EDDHA/F~* (Anderqg and CEplattenier 1967). mc- y m- 
EDDHA/Fe* y /Cu" (Bamochie and Martell, 1989). mc- y ~ ~ ~ E D D H ~ M A / F ~ *  ( hrland 
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et al. 1990). Los resultados demucrtnui que los mttodos propuestos son muy válidos para 
calcular las constantes de estabilidad de este tipo de ligandos. 
Figwa 0.4. Log K H  de bs agcntu Figm 8.5. Log Kcw de bs 
qubntes. P = 25OC: ,, = 0.1M ( M I ) .  quhntu .  T. = 25OC; p = O.lM (Wl). ~MUS 
Barrm 6 error representanel intemib de 6 error repscntan el intervalo de 
confianza sobre ires r e ~ ~ t i c i a n u  al 95%. conf'iza sobre ires n a t i c i o n u  01 95%. 
El ~ e * ,  cuando forma el quelato férrico, orienta a los seis grupos funcionales del 
agente quelante de modo que adquieren una disposición octaédrica alrededor del Fe* 
como punto central. Esta conformoción es la que hace tan estable la unión de este metal 
con este tipo de agentes quelantes ya que el FeL está protegido contra procesos que 
pudieran romper el quelato. La especie hidmxilada se forma mediante la ruptura de un 
enlace entre el Fe* y un oxlgeno carboxllico de modo que la posición libre del FeL se 
coordina con el OH y la forma protonada se produce cuando un grupo fcnólico no est¿ 
todavla unido al Fe* y la posición vocañte del Fe* está ocupoda por una moltcula de a p  
(capitulo 4, quema 4.4.). La mayor estabilidad de este tipo de agentes quelantcs frente 
al EDTA y andlogos (Lindsay, 1979) se debe principalmente a la prcwcio de los dos 
o x l g ~ o r  fenolatos en nz de los dos oxlgenos carboxllicos del EDTA (Honckock and 
Martell. 1989) (Figura 8.4.). La mayor bosicidad de los grupos fedlicos conf icnn a &os 
agentes quelantes una gran afinidad por metales clasificados como ácidos fuertes (según 
Pcorsan, 1973) (p. ej. Fe", M"). 
En el caso del quelato de CU", este metal tambitn adquiere una coordinación 
octaédrica aunque, las das posiciones polares se encuentran ocupadas por inol&ulas de 
agua. Cwndo el CU" se une a los grupos carboxílicas y las aminos, el quelato tienc un 
mdximo de absarción a 650 m, en cambio cwndo se une a las oxígenos fudlicos el 
máximo de absorción se desplaza hasta 375 nm (Patch e t  al. 1982 y Frost et  al. 1958). 
En este caso al tratarse el cu2' de un ácido no tan fuerte como el Fe" (Pearson, 
1973) cuando se compara la estabilidad del EOTA y sus análogos con la del EDOHA y sus 
ancílagas la diferencia m es tan acusoda como en el casa del Fe* (figura 8.5). 
8.2.3.1. Efecto de la presencia de grupos f u i c i d e s  en el anillo barénico 
La sustitución de un grupo metila en la posicih 4 (EDDWMA) o 5 (EDDH5MA) en 
el anillo de bencm praduce una ligera disminución en las canstantcs de estabilidad de los 
quelatos de Fer (figura 8.4) y de Cu" (figura 8.5) cwndo se comparan con las del 
EDDHA. El motiva de tal descenso hay que buscarlo en impedimentos de tipo estérico ya 
que ambos quelatos ti- el Fe" unida a los seis grupos funcianalcs en disposición 
octaédrica y las diferencias ácido-base de tales ligandos san muy pequeñas. Por lo tanto 
h farmación de los quelatos EDDWMA/F~~  y ED0H5MA/Fe3 está ligeramente m& 
impedida guc la del EDbHA/Fe*. Particularmente se obsuva que la pn+cncia del grupo 
metila en la posición 5 produce un ligem dcscwo adicional de la estabilidad con Fe". Sin 
embargo el dcscensa m& significativo sucede cuando se compra el EDDHsA/F~* con el 
ED0HA/FeS (figura 8.4). La presencia de los grupos sulfonilas produce un desunso en la 
estabilidad con Fe*, esto pucde ser debido al dcscuw> en h basicidad de la mokula de 
EDOHSA. como se comentó en el apartado 8.2.1. de las constantes de protanación, lo cw l  
hace que este agente quelante rui más efcctivo a pHs más bqos. Clark e t  al. (1988) y 
Martell et  al. (1989) u ~ o n t m  la misma tendencia cwndo c a m m  el HBED (-e 
quelante anólogo al EDDHA) con el SUBE0 (agente quelante andlaga al EDOHSA). 
En este punto es muy impartante turcr ui cuenta lar cargas de los agentes 
quelantcs. Todos los agentes quelantes del presente trabajo que san capaces de 
camplejar Fe* son lignndos considemdos LC excepto el EDOHSA que debida a la 
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presencia de dos corgos negativas adicionales, se debe considerar Lb-. Esta diferencia de 
cargas es importante cunnda hay que transformar las constantes de concentraciones (IC) 
o mixtas (P) a constantes en actividades (0 utilizando la ecuación de üavies (Lindsay, 
1979). be esta formo se reducen las diferencias entre el EDbHA/Fe3 ( L o g h  = 37.66) 
y el EDDHSA/F~" (~ogpFel. = 36.64). 
Petrec y Stutts (1975) describen que el EbDHSA se puede combinar con el Fe" en 
una proporción molar 1:2 (1igando:Fe). Scgu'n estos autores en el EDDHSA/F~" un ¿tomo 
de ~ e "  se coordina octaédricamente con los dos grupos carboxilos, los dos grupos 
fenólicos y los dos grupo amino del ligando, pero además otro átomo de Fe se une a los 
dos grupos sulfónicos. En los constantes de estabilidad determinadas por el mdtodo 
fotomdtrico no hay evidencias de la formacidn de dímeros que comparte el Fe" 
(estequiometrla 23)  ni de complejos 1:2. W o  puede ser debido a las concentraciones tan 
bajas en las que se est6 trabajando (104M) o porque no hay un exceso de Fe* en el medio 
ya que se ha considerado estequiametría 1:l. De todas formas, de existir complejos de 
estquiotnetría superior a 1:l serían tan dkbiles que ni implicación agron6mica sería nula. 
En el caso del Cu" ocurre la misma tendencia que para el Fe" (figuro 8.5). El 
EDDHA/Cua presenta una mayor estabilidad que cuando se sustituye el grupo metila en 
posicih 4 y sobre todo en posición 5. La mayor bajada en la estabilidad se produce con el 
EDDHsA/C~" aunque, como en el coso del Fe" estas diferencias se reducen cuando se 
exp rwn  las constantes en forma de actividades. Este hecho confirma que la disminución 
en la estabilidad es debida a un impedimento estdrico ya que las propiedades químicas del 
CU" y del Fe" son distintas y en cambio el comportamiento es paralelo. 
Efecto de lo longitud y cmwtva de las codenos h i d r o c u a s  
A medida que aumenta el mimero de grupos metilen en la cadena policarbonada, de 
2 (EDDHA) a 4 (BDDHA), se produce un descenso en la estabilidad del quelato férrico 
(figuro 8.4) y del quclato de Cu" (figura 8.5) formados. Además se puede ver que este 
descenso es mayor que en el caso de la sustitución de grupos en el anillo de benceno. 
Estos resultados est6n de acuerdo con los encontrados por White (1988) cuando 
sintetizó quelatos férricos para su usa como radiomarcadons. Este autor comprobd quc 
8. 0iscusidb.i &mml 
cuando u aiargn la cadena de metilenos que unfan los grupos aminos, de 2 a 5, era lo 
cadena de 2 metilenos (etiluidiatnino) la que producla los quelatos m& estables. 
Bannochie and Martell (1991) explican la diferencia de estabilidades urtre TMPHP6 
(puente pwpilcndiamino) y EDbHA (puente etilendiamino) en base a los nlinicros de anillos 
que forma el metal con el agemte quelante en el plana ecwtorial. As1 EbbHA forma un 
anillo de cinco miembros entre el Fe5 y los dos nitróguios mientras que el PbbHA y el 
BbbHA lo forman de seis y siete miembros respcctiwmente. En este caso el mayor 
descenso se produce al pasar al anillo de siete miembros ya que la distancia entre los 
grupos aminos es grande y la tensi6n molecular entre los enlaces del metal y del agente 
quelante aumentan. Además la formación de un anillo central con m& átomos afecta a la 
estabilidad de los otros anillos laterales que u formon. Ahrland et  al. (1990) encontró un 
resultado similar cwndo comparó la constante de estabilidad del HBEb/Fe5 (log k = 
39.68) con la de su análogo con un puuite de tres carbonos; BHTDA/Fe5 (log KF.L = 37.9). 
En el caso del pXbDHA era predecible que debido a la gran separación entre los 
nitrdguws tuviera muchas dificultades paro quelor sobre todo Fe5. Se observa un 
descenso significativo con respecto al 
€ b b H ~ / F e ~  pera sin embargo la constante 
de estabilidad es s u p i o r  a la del 
BDDHA/F~*. Para poder quelar el Feh el Q anillo de buKm se debe deformar tal y como indica la modelización molecular efectwda con CS Chun30 P d  (figura 84). Además, debido a la cercanla espacial 
serfa lógico pMar que existe uno cierto 
Figura 8.6. Estructura del atracción electrostdtica entre la nube 
ruc -pXbbH~/Fe~  electrónica del buicux, y el Fe5, o incluso 
un enlace covalente deslocalizado como 
sucede con los ferrocenos. En el caso del pXDbHA/Cu* se observó que a pHs inferiores 
a 8 se producla un precipitado indicando que el quelato de Cu" se habla roto debido a la 
boja estabilidad cuando el CuZ' no está unido a los oxfguios fudlicos. 
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Como se comentó en el apartado de riqueza, el p,pEDDDHA (A en figura 8.7) y el 
EDDMtxA (B en figura 8.7) no son capaces de quelar Fe" debido a la lejanía de los 
oxígenos fcnólicos o a la presencia de grupas difícilmente disociables (metoxi). 
- - 
Figwo 8.7. Disoluciones de A) EDDMtxA y B) p,pEDDHA o las cuales se 
añadió una cantidad euuimolecular de Fe? En el fondo del vaso de 
precipitados se puede ob&rvcrr el Fe(0Hh precipitado. 
Igualmente el complejo de Cu" con estos aguites quelantes se limita a la unión con 
los nitrdgenos y los oxlgenos carboxllicos. Es por esto que presentan una constante de 
estabilidad con CU" similar a la del EDbA (Log KcuL = 16.2; Frost et  al. 1958). 
El caso del o,pEDDHA ha sido profusamente discutido en el capltulo 6. El o,p- 
EQDHA sólo es capaz de ocupar cinco de las seis posiciones octaédrica presentes en el 
Fe*. Este hecho produce que la constante de estabilidad del quelato sea 
significativamente menor que la de su isómero posicioml o,eEDDHA. Además al dejar un 
posicián vacante su mctividad frente al pH aumenta y por eso se forman la especies 
protonadas a pHs inferiores a 6.30 y la especie hidroxilada a pH superiores a 9.30 
(coinciendo prácticamente con el pKo del fenol). 
La secuencia de los constantes de estabilidad frente al Fe" para los idmeros del 
EDDHA y del EbDHMA coinciden con las encontradas por Bannochie and Martell(1989) y 
Ahrland et al. (1990). El ~ & D D H A / F ~ "  y el rneseEDDH~/Fe" son los quelatos 
férricos m& estables, mientms que el r n ~ E b b H ~ / F e "  y el mccEbDH4M~/Fe* 
presentan la estabilidad m& baja. Bannochie and Martell(1989 y 1990) estudiaron como 
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la conformacibn espacial del m e €  DDHA/F~" con los dos grupos fenoles y las dos aminos 
en el plano ecuatorial (conformación [6,5.6]) formaban uno estructura m& estable que la 
rnero-EDDH~/~e* la cual tenía en el plano ecuatorial los dos aminos, un fenol y un 
carboxílico (conformación [5,5,6]). Además estos autores comprobaron que lo otra 
posible conformación de la mezcla racémica, con los dos grupos aminos y los dos 
carboxílicos en el plano ecuatorial y, por lo tanto los grupos fenólicos ea el plano axial 
(conformación [5,5,5]. contribuye en menos del 0,5% de la mezcla rocémica (Bernauer, 
1976; &¡ley et  al., 1981). 
En el caro de los isómeros EDDHMA todovía no est6 ton cloro porque ocurre lo 
contrario que con los isómeros del EDDHA. Así (Gorcia-Minas et  al., 2002) asignaron los 
picos del HPLC en el mismo orden que para el EDDHA ya que no habla evidencias de que un 
grupo metilo afectase en el orden de estabilidad de los isómeros. Ahrland et  al (1990) 
encontraron la misma secuencia que en el presente trabqo, además üannochie and 
Martell(1991) también encontraron la misma secuencia cuando analizaron los idmeros del 
TMPHPG. Parece ser que en el caso del EDDHMA, la conformación de la mezcla racémica 
que se produce es la [5,5,5] aquella que en el caso del EDDHA no se producío en la 
naturaleza. Esta conformación con los grupos carboxllicos y los aminos en el plano 
ecuatorial y los fenólicos en el axial posee un mayor impedimento molecular que el 
isómcro mcso-EDDH4MA/FeS. Con esta explicación se entendería porque la forma meso- 
EDDH~MA/F~* es más estable que la rac-EDbH4M~/Fe". 
Además, tal y como viene ocurriendo paro las constantes de protonación y de Mg" 
las diferencias entre las estabilidades de los isómcros son mayores paro el caso del 
EDDH4MA que paro el EDDHA, en ambos sistemas (Fe" y CuZ*). 
Motekaitis et  al. (1990) proponen el cólculo de pM @M = -log[MW]) como método 
para predecir el comportamiento de los agentes quelantes a los pHs f isioldgicos ya que las 
constantes de estabilidad por sf solas no proporcionun un dato objetivo de la estabilidad 
de ese compuesto. El método consiste en medir los diferentes grados de competición 
entre los H+ con el metal a un pH dado. Se basan en que los grupos doradores básicos 
presentan muy altas afinidades por los metales mientras que poseen bajas afinidades por 
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W. Así los valores de pM sirven para definir el 'potencial químico' del metal acuoso. Para 
dicha metodalogía lo que usan son las cansiante de protomción y las constantes de 
estabilidad del metal para el cw l  se determina el pM. Las canstantes se introducen como 
V a uno temperatura dada y a una fuerza ih ica fija. Asf. a coda valor de pH le 
comspondc su valor de pM. Cuanto mayor es el valor de pM, menar concentración queda 
libre del ion, y mayor es la afinidad del agente quelante por el metal. Esta metodologla ha 
sido aplicada por üannochie and Martell (1989) para determinar los valores, entrestras, 
de pFe" de los isónreros del EbOHA. Igualmente BMnochie and Martell(1991) aplicaran 
este modelo para determinar y comparar los valores de los isómero de TMPHPG con los 
del EOOHA. Hider (2000) aplica el pardmctra pM como índice general de conocimiento 
del modo de acción de los fitosider6foras y nicotianamina en cuanto a biodisponibilidad de 
hierro en diferentes suelos con relación a1 pH, competición de ioncs y comparación con los 
quelatos sintkticos. Este parámetra lo aplica después de determinar la estructura del 
quelato y las propiedades resultantes del complejo de hierra mediante h estabilidad 
cinética y termodinbmica. En el presente trabajo también se utiliza esta metodologio poro 
calcular los valores de pFek y p ~ u "  en un intervalo de pH de 4 - 12 de todos los agu l t e  
quelantes estudiados (denominada modelo 1 en los capítulos 4,5 y 6 en los apartados del 
cálculo de pM) para determinar los valore de pM en disolución, es decir. estudiar que 
cantidad de Fes o Cu2* que queda libre en una disolución compuesta Únicamente por el 
quelato del metal correspandiente. 
En condiciones agronómicas (cultivos hidrop6nicos y niclo) se ha visto 
anteriormente que además del quehto férrico existen otro muchos factores que pueden 
afectar sobre la estabilidad del quelato. Cuando se estudia la estabilidad en condiciones 
hidropónicas el Fe" del quelato férrico compite con otros cotioncs esenciales en la 
nutrición de la planto. La competencia dependerá de la constante de estabilidad del metal 
competidor y de su concentración en el meúio. Halvorson and Lindsay (1972) propusieron 
una composición de una disolución nutritiva (Hoagland) donde estaban presentes todos los 
elementos y en las concentraciones demandadas para una nutrición óptima. 
Posteriormente Lindsay and Ajwa (1994) utilizaron un modelo de cspeciación química 
(MINTEQA2, Allison et  al. 1990). en el cual utilizando la composición de la disolución 
nutritiva de Hoagland, para estudiar la variación de la actividad de Fe" libre dependido 
de la concentración del metal m el medio. Así comprobaron que cuando la actividad de 
Fe" libre disminuía por debajo de LogFe"h = 10.ZIM, es decir por encima de pFe" = 21, 
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se producían síntonw de def iciuicm en los cultivos. Bcll ct al. (1991) demostraron como a 
través de lo cspccioción teórica se puede controlar las actividades del metal para 
idcntif icar los niveles críticos de nutricntes para las plantas, así vieron quc una actividad 
de Cu" libre en disolución nutritiva inferior a L o g C u Z ' ~  < 10-16M, es decir pCuZ* > 16, 
produce síntomas de deficiencia en cultivos de maiz. Lo wcurtrocidn de M a l  libre 
óptima de pender6 directamente del cultivo. La medida de las actividades del M a l  libre 
en disoluciones nutritivas o los nivelcs tolerados por lor piantas es muy difícil o casi 
imposible (Mcúrath e t  al. 1986). pero es posibk estimar estas octividades. El uso de 
prognvnas de simulacidn como el GEOCHEM-PC (Parkcr e t  al., 1987; Sposito and 
Mcittigod, 1980) y el MiNTEQA2 (Allison e t  al. 1990) permite detuminar las actividades 
del ion libre utilizando las disoluciones nutritivas o cwlquier conccntmción del metal o 
del quelato quc se desee. Por lo tanto lo utilización del segundo modclo (modclo 2) paro 
determinar los valores de pFe" y pCu" nos permite por un lodo comparar lo estabilidad 
de los diferentes quclatos y por otro lado conocer los niveles de Fe" y CUh libres como 
índices de aporte de estos nutrientes o las plantas. 
Los valores de pFe" y p~u2 '  son m a y m  paro el modelo 1 quc pam el modelo 2 en 
todos los agentes quciantes estudiados. En el modelo 1 m oriste competuicia oigww 
uitn el quchto férrico y otro metal: &o produce quc la estabilidad sea mayor y por lo 
tonto los valores de pM suui mayores. Además y debido o lo competencia que existe 
catre los cotiones, en el segundo m o d o  las diferencias entre los v a h  de los +es 
quelantes se reducen para pFe" y pCu2'. bcbio o la falta de competencia entre cotiones 
en el primer modelo la estabilidad de los ogcntes quchtcs es similar o SUS constantes de 
estabilidad con Fes y cun. La orccpción viene dada por el EDDHSA el cual presento m 
constante de constante de estabilidad con Fe" sensiblemente m& boja y, en cambio 
opamce con los valores m& oltos de pFe". Estos valores son contradictorios con los 
presentados por Motekaitis ct al. (1990) cuando comparaba los pFe5 del HBED y de 
SHBED o pH 7.4 (29.8 y 27.7 nspcetiwncnte). La mayor acidez del EODHSA hace que 
seo m& estable o pHs ácidos, en cambio ias constantes de protowcih del SHBED m son 
tan ácidas. Para el caso del o,pEDDHA pruu i to  valores de pFe" significatiwmuite 
menores que el  0.0-EDDHA de a c w d o  con sus constantes de estabilidad de Fe". En 
uicvito o la isomcría, el mcEDbHA y el rncsc~EbDH4MA siguen siendo los que presentan 
unos valores más altos de pFe" y pCu". Bamochie et  01. (1989) obtuvo resultados 
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similares para los idmeros del EDDHA siendo el mc-EDDHA el m& estable (mayor valor 
de pFe*). . 
La incorporación de los quelatos férricos a una disolución nutritiva con otros 
cationcs presentes producen difemates comportamientos a los descritos en el modelo 1. 
be forma gmeml se puede decir que todos ellos presatan unos valores de pFe* 
similares aunque cabe destacar que el pXDDHA presento unos wlores de-pFe* 
ligeramente superiores al EDDHA entre un intervalo de pH de 6-9. aunqk a pHs 
inferiores y superiores baja sensiblemmte su estabilidad. Esto es debido a que este 
agente quekmte tiene muy poca afinidad por el Cun (recordemos que a pH menores que 8 
el quelato ~XDDHA/CU" se rompe) por lo tonto no existe competencia y es m& ef icoz 
quclando Fe* que el propio EDDHA. Este resultado hay que tomarlo con precaución ya que 
estudios espectrofotométricos previos demuestran que a pWr dcidos la estabilidad de 
este quelato férrico disminuye considerablemente ya que es a pHs superiores a 8 cuando 
el quelato presenta una estabilidad fotomttrica, a pHs inferiores a 6 el quelato ftrrico 
se descompone cuando pnson unos dlas. El otra resultado relevante es el aumento del 
pFe3 del o,pEbbHA hasta niveles similares al o,eEDDHA indicando que no existen 
diferencias significativas entre ambos aguites quelantes a la hora de aporta Fe* libre o 
la disolución. 
Si se comparan los valores de pFe*@FeY = 21) y pcuk (pcuZ+ = 16) propuestos por 
Lindsay and Ajwa (1994) y Bell e t  al. (1991) respectivamente como valores límites por 
debajo de los cuales se induce la deficiencia del metal, con los valores obtenidos por el 
segundo mttodo se puede decir que todos los agente quelantes presentan valores 
inferiores a estos para Fe* y cuZ*hasta un pH de 9 a partir de este pH la concentracidn 
de Fe* y CU" libre en el medio no seria suficiente para nutrir a los cultivos (ApLndice 4). 
Esto indica q w  a una concentración de 104M del quelato ftrrico en una disolución 
nutritiva se deja el suficiente FeL libre en el medio para que lo tome la planta sin 
presentar slntomas de deficiencia. Actwlmente Lucena e t  al. (2002) que en plantas que 
desarrollan la Estrategia 11 el pFe no es importante yo que la planta es capaz de 
reconocer el quelato férrico y desplazar el Fe* del queloto hacia lo raíz de la planta para 
se absorbido. Por lo tanto el pFe* 610 es un Índice cinético con el cual se indica la mayor 
o menor estabilidad del quelato f&ico para ceder el Fe* al medio o directamente o la 
planta. Mediante la Hierro-Quelato-Reductasa (FCR) las plantas dicotiledóneas aumentan 
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la capacidad reúuctoni de la raíz la cual es capaz de reducir el Fe directamente de 
quelatos en los que estt incluido ( M a r s c b  and Romheld, 1995). 
Los principios que gobiernan la estabilidad de los quelatas en los suelos están 
descritos profusamente por Lindsay (1979). C d o  se compara la efectividad para 
  km tu se^ el FeL en forma quelada entre difcruites quelatos férricos, Lindsay and Ajwa 
(1994) observan que de los quelatos estudiados el EGTA tiene pérdidas significativas de 
Fe" quelado a pH de 5, EbTA a pHs superiores a 6 y DTPA y CbTA a pHs superiores a 7, 
en cambio el EDDHA es capaz de mantener el 100% del hierro en forma quelada u, todo 
el intervalo de pH de los suelos (4-9). Resultados similares a estos se han obtenido en el 
presente traba~o para el EDTA y el EDDHA ui las diferentes condiciones agrodmicas. 
Si se analiza la estabilidad de los quelatos atendiendo a su estructura molecular 
claramente se observa que la sustitución de un grupo funcional dentro del anillo de 
buiceno (metilo o sulfonilo) en difereates posiciones produce quelatos férricos capaces 
de mantener todo el FeL u, forma quelada u, un amplio in tuwlo de pH incluyendo el 
característico de suelos. Incluso se observa un ligera aumento de la estabilidad cuando se 
comparan el EDbH4MA, EDDH5MA y EDWSA con el EDDHA. Estos resultados est6n de 
acuerdo con su similar afinidad tanto por los K como por los metales (Ca", Mgh. Cu" y 
Fe*) (Bannochie and Martell, 1989: Ahrland e t  al. 1990). Alvanz-~undndez (2000) llcg6 
a la conclusi6n que el EDDHA y el EDbH4MA se comportaban de forma similar en cuanto 
a reactividad química. Por el contrario la reactividad del EDDHSA era mayor y su 
estabilidad m r .  Cwndo se absuw el comportamiento del EDDHSA en el modelo de 
suelo se ve que su estabilidad es, incluso, mayor que la del EDDHA y EDDH4MA. Esta 
diferencia puede ser explicada por la utilización de patrones de alta pureza en nuertro 
trabajo mientras que A ~ ~ ~ z - ~ u n á n d c z  (2000) utilizó muestras comerciales con que la 
presencia de impurezas que afectan sobre la estabilidad real del producto. Estos 
resultados están de acuerdo con los obtenidos por Cantera e t  al. (2002). estos autores 
absevaron que el EDDHSA/Fe" y el  EDDCHA/F~~ mostraban uno mayor capacidad por 
mantener el Fequelado que el EDDHA/Fe* y €bbH4M~/Fe" en la disolución del suelo o 
lo larga del tiempo. Además estos autores manifestaron la falta de patrones de 
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referencia de EDDHSA y EDDCHA n e c w i o s  para poder cuantificar las muestras 
comerciales que contengan estos agentes quelantes. 
A medida que aumenta la longitud de la cadena carbonada entre las amims, el 
porcentaje de Fequelado disminuye, sobre todo a piis dcidos. Como se explicó en el 
capítulo 7 este hecho es relevante sobre todo en fcrtirrigación comercial donde se 
producen cambios bruscos de pH (Bermúdez 1998. Bermúdez e t  al. 1999: Cadahía 2000). 
Así Lucena et al (19920) observaron que cuando el pH variaba de 1 a 7.5 sólo se 
recomponía el 75% del EDDHA/F~". Por lo tanto es fdcilmente predecible que los 
quelatos férricos de PDDHA, BDDHA y pXDDHA sufran procesos de descomposición si 
se utilizan en condiciones agrondmicas. Lucena e t  al. (2002) postularon que la activdad de 
la FCR es tanto m& efectiva cuanto menos estable es el quelato que se use como 
substrato. Así cuando compararon el PDDHA/F~" con el EDDHA/FeL observaron que 
aquel producía menos Fe reducido aunque la concentracibn de Fe en savia era similar 
cuando se usaban ambos agentes quelantes como sustratos. El comportamiento de p 
XDDHA en suelos es distinto al que presenta en disolución y condiciones hidropónicas ya 
que, aunque sigue mostrando cierto inestabilidad en pHs dcidos, presenta una estabilidad 
mayor en condiciones básico ( v h e  capítulo 7) 
Alvarez-~erndndez (2000) enunció la presencia en la moltcula o,o-EDDHA del grupo 
fenolato con el hidroxilo en posición orto respecto de la cadena de cardcter 
aminocorboxílico, determina la elevada estabilidad del quelato ftrrico. Los resultados 
obtenidos cuando se analiza el comportamiento del oso-EDDHA junto con el o,pEDDHA. 
p,pEDDHA y EDDMtxA confirmar este enunciado. Este hecho tiene gran importancia ya 
que, como demostra~ Herndndez-Apaolaza et al. (1997). cuanta mayor sea la proporción 
del isómero posicioml p,pEDDHA en las formulaciones comerciales de EDDHA 
sintetizadas mediante lo ruta de Dexter (1958) mayor ser6 la cantidad de Fe" no queloda 
y por lo tanto menor la eficacia de eso formulación como corrector de clorosis férrica. 
El comportamiento del o,pEDDHA en condiciones agrondmicas es difícilmente 
predecible ya que, como se ha comprobado con sus constantes de estabilidad. SU 
reactividad es grande y su comportamiento depender6 mucho de la composición del suelo 
y sobre todo de la concentración de Cu" en la disolucián del suelo. Los resultados estdn 
de acuerdo con los obtenidos por Alvarez-~ern6ndez (2000) cuando realizó un ensayo de 
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interacción con EDDHA/FeL en diferentes suelos con alto y bajo contenido en Cu". En 
suelos con alto contenido en Cu2* el O,~EDDHA/F~* u desplazado por Cu" mientras que 
este desplazamiento no sucede en suelos con bqos contenidos de Cu". Para uno total 
caracterización del o,pEbbHA/FeL es ne.cesario realizar ensayos de interacci6n con 
diferentes materiales edáficos y sobre ensayos biológicos utilizando un patrón de alta 
pureza para tcmr un total conocimiento de su capacidad como corrector ftrrico. 


A partir del planteamiento, desarrollo y resultados obtenidos en el presente 
trabajo se puede concluir que: 
1. Sc ha puesto a punto una metodologh rccuuicial adccwda pam 
caracterizar y -mente ewlwr quelatos f ~ c o s  -con 
estructwvu similares a EDDHA/F~'*. La caracterización del agente quehnte 
se consigue mediante la determinación de su riqueza y con el cálculo de las constantes 
de formación de las especies protonodos y de los quelatos metálicos (W, c&. Mg2*, 
Cu" y Fe"). Lo estabilidad del quelato f h i c o  se evalúa mediante el pardmetro pMW, 
así como con la modelización teórica en diferentes condiciones agronómicas. Las 
principales concluáiones alcanzadas con la metodologla propuesta son: 
1.1. Sc ho planteado, duarollodo y pKsto a punto un mitodo fotomhico 
novrdoro pom determinar lo r i v a  de los ogcntu quchtes. Lo alta 
estabilidad y la e M o  absorción del queloto f h i c o  formado a 480 m 
(enlace Fe-fenolato) hacen quc este método ua especifico paro cwntifiear 
agentes quelanhr fcnólicos d logos  al EDDHA. La ventaja de este mdtodo 
frente a los utilizados es que las impurezas orgdnicas e inorgdnicas ni 
interfieren ni se cuantifican y ademds no necesitan patrones de referencia para 
su cuantificación. La utilización de este mdtodo junto con los utilizados 
actualmente a tal respecto ('H-RMN, "c-RMN y HPLC) proporcionarán una 
información completa sobre la riqueza y pureza del agente quelante. 
1.2. Se han puesto a punta dos métodos fo t~n i t r i cos  paro determinar las 
constantes de estabilidad de quclatos de Fe3' y CU" con agentes quclantes 
furólicos. Se han determinodo las constantes de estabilidad de las upocles 
Fel, FeHL. F e M .  FcOHL, a 480 m y CuL, CuHL y CuHd. o 650 MI. El 
uso de un espectrodo unido a los valoradores automáticos permiten relacionar el 
cambio de color a un pH determinado de forma exacta y preciso. Las constantes 
de estabilidad se determinan minimizando la diferencia cwdrática entre la 
absorbancia teórica (calculada por balance de masas) y la absorbancia 
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experimental (en todo el intervalo de pH) variondo las constantes y las 
absartivi&des introduci&s como sunilla. 
1.3. PFI* u dirdución acuosa y rritritiva es un Mke aku& p m  cocnpaw 
l a ~ & l a r ~ q u d c n t r r c o i F e p ~ i 1 ~ k y c J a f . c t o & l a 3  
cadwonr del d i o .  
1.4. La inodclizacidn teórico a condklonrr ogaiócni i  (sdución, hikiropanh y 
d) pumitai predecir lo dimikwibi & las especies y la estabilidad 
frente al pH de los qucla)or fbrkor en cl oquilibria. 
2. Los ligandos sintetizab según el método & Sicrm et al. (2002) 
(EDDHA, EDDWMA, EDDHSMA, PDDHA, BDDHA, p-XDDHA) y los 
facilitados por DABEER (EDDHSA) y Syngenta Crop Protcction (o ,p  
EDDHA) poseen una gran pureza lo quc indica que se pueden utilizar 
como patnmcP de referencia para cuantificar productos comerciales 
que contengan el mismo agente quelanh o pora desardlar nuevos 
m¿todos analíticos que permita la identificación y cuantificación de 
estos nuevos agentes quclantcs. 
3. La capacidad de EDDWMA, E D M M A  y EDDHSA pora mantener 
el Fe qwlado en condiciones agronómicas son similares e incluso 
ligtmmcnte superiores que para el EDDHA auquc las constantes de 
estabilidad &l con Mg2', cu2' y Fe3* sean ligeramente menores que 
para el EDDHA. La sustitución del grupo metilo en posición 5 (EOOHSMA) duitro 
del anillo de benceno afecta m& negativamente sobre la estabilidad que la sustitución 
en h posición 4 (EOOH4MA). La mayor acidez del EOOHSA afecta sobre ni 
comportamiento dcido-base y sobre sus constantes de formación pero no sobre lo 
estabilidad del quelato ftrr ico en disolucibn, cultivos hidrapónicos y suelo. 
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4. A medida que aumenta la cadena hidrocarbonada que une los grupos 
amims PDDHA y BDDHA) disminuyen significativamente las 
constantes de estabilidad de cu2+ y ~ e ~ +  y la capacidad por 
mantener el Fe quelado en condiciones agiwiómicas con respccto al 
EDDHA. Sin embargo la presencia de un grupo pxilileno entre los 
grupos aminos reduce la basicidad del pXDDHA hasta niveles 
- 
similares a los del EDDHA, esto prodwe un aumento de la 
selectividad por metales t a l a  como el e frente al cuZ+ 
aumentando la capacidad por mantener el Fe-quelado a p k  básicos. 
5. Los isómero mc-EDDHA y muo-EDbH4MA presentan una mayor 
afinidad por Mgz', cu2' y Fe3+ puc el m-EDDHA y mc-EDDHA. 
Sin embargo todos ellos son capaces de mantencr todo el Fe en forma quelada a pHs 
de suelos. 
6. La sustitución del grupo hidroxilo en posición orto respecto a la 
cadena carbonada por grupos funcionales no disociables (EDDMtxA) 
o el desplazamiento a la posición p m  de los dos grupos hidmxilos 
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ANEXO A. FUNDAMENTO TE~RICO PARA LA DETERMINACI~N DE 
LAS CONSTANTES DE ESTABILIDAD Fer-LIGANDO POR 
UN MÉTODO ESPECTROFOTOMÉTRICO Y 
POTENCIOMÉTRICO SIMULTANEO. 
ANEXO B. FUNDAMENTO TE~RICO PARA LA DETERMINACI~N DE 
LAS CONSTANTES DE ESTABILIDAD CuZ'-LIGANDO 
USANDO UN MÉTODO ESPECTROFOTOMÉTRICO Y 
POTENCIOMÉTRICO SIMULTANEO. 
APENDICE 1. PLANTUAS DE HOJAS DE CALCULO PARA 
DETERMINAR (formato electr6nico): 
Constantes de protonacidn de los fuwlatos (ej. 0.0-EDDHA) 
Constantes de estabilidad de Fer(ej. 0.0-EDDHA) 
Constantes de estabilidad de CU" (ej. 0.0-EDDHA) 
APÉNDICE 2. MINTEQA2 (formato electrónico): 
BaJcs de datos 'Thermo.dbsn y 'Comp.dbs' modificadas 
Archivo de entrada '.in' y de salida '.outg para los modelos 
de 
APÉNDICE 3. Distribución teórica de las especies y componentes 
(formato electrónico) 
APÉNOICE 4. Comparación de los pFeB y pCu" scdn la estructura de k 
molécuh (formato electrónico) 
. ,. APÉNDICE 5. Progmma BEST para determinar mediante métodos 
potcnciomdtricos (formato electránico): 
Constes de protmción(ej. 0.0-EDDHA) 
Constantes de estabilidad de &"(ej. 0.0-EDbHA) 
Constantes de estabilidad de M$ (ej. 0-0-EDDHA) 
(FUNOA&O TE~RICO PARA LA O € E R M I U C I ~ N  M LAS CONSTANTES M 
EsTABILiDAD ~ e " - 1 1 6 ~ ~ 0 0  POR UN &O00 ~ 0 ~ 0 ~ ~ )  
Los constantes acumuladas de protomción se han calculado previamente utilizando 
mdtodos cspectrofotomdtricos @ara las constantes correspondientes a h disociacidn de 
los grupos fd l icos,  L'Eplattenier et  al. 1967)) y potenciomttricos (grupos aminos y 
carboxílicos. Martell and Motekaitis, 1992) 
Fe3+ + L4- o FeL- 
Fe3' + L4- + H o FeHL 
Fe3' + L4- ts FeOHL2- 
Estás constantes son el objetivo de la metodología propuesta. Se usordn unas 
constantes teóricas basadas en la biblicgraflo, éstas serán utilizadas como semilla para, a 
través de sucesivas iterociones, refinar y conseguir los valores finales. 
11. A m o s  
Fe3' o Fe(0H)" + H +  PF~H., M.8) 
Fe3+ o Fe(0H); + 2H' PF~H.,  (A.9) 
Fe3+ o Fe(OH), + 3H' PF~H., (A.10) 
Fe3' o Fe(0H); + 4H' PF~H-4 (A.11) 
Fe3' o Fe, (OH)? + 2H' P F ~ H . ~  (A.12) 
Los valores para las constantes de hidrólisis se obtienen de Lindsay, 1979. 
A.2. C ~ L O  M U 6 A N D O  T O T A L  (Lr); F e - U 6 A b O  (Fd) y Fe TOTAL (Fe) A 
PARTiR M LAS E W A C I O N E S  QU~MICAS. 
El ligando total es igual a la suma de las especies formadas para el ligando libre m& 
la suma de las especies formadas del Fe:Ligando: 
n = 4  m = l  
C, = H n L  + FeH .L 
Se reordenan las ecs. A.1-A.7 en función de las especies formadas: 
[HL'-] = PHL . [L4-1. [H + ]  (A.14) 
[H,L2-]= PH2,  .[Lb-].[H'I2 (A.15) 
[ H , L - ] =  PH, ,  . [L4-1. [ H + I 3  (A.16) 
[ H ~ L  ] =  BH,L . [ L ~ - ] . [ H ' ] ~  (A.17) 
[ F ~ L - ]  = P,, . [L4-1. [Fe3' ] (A.18) 
[ F ~ H L  ] = P,,, . [L4-1. [ ~ e ~ + ] .  [H+ ] (A.19) 
[F~(oH)L,-]= p,,., . [ L ~ - ] .  [Fe3+]. [H+]-' (A.20) 
Se sustituyen las ecs. A.14-A.20 en la ec. 13: 
Se saca factor común: 
Para simplificar la ecuación a utilizan los siguientes pcudmetros: 
be esta forma la expresión del Ligando total queda: 
Lo concentración de Fes total es la suma de las especies formados de Fe:Ligondo y 
de las especies de hidrólisis de Fe* que afecten a las constantes finales: 
Se ponen las ecwciones A.8-A.11 en función de sus especies formadas. 
Una vez calculada la concentración de cada especie para cada punto de la 
valoración. utilizando la ley de &cr se puede calcular wci Absorbancia te6rica t e n i d o  
en cuuita las especies involucradas con sus correspondientes coeficientes de extinción 
molar: 
Abs = [ F ~ L - 1 -  E ,  + [ F ~ H L  1. sFeHL + [ F ~ ( O H  )''-].&F~,, , , 
Para el cólculo de las constantes de estabilidad de FeL con los diferentes agentes 
Opciones de Siver (Makki et d., 1999) quclantes lo que se hace es, mediante 
1000 sg. 
la opción Solver de Microsoft Excel, 
Tiempo 
100 
hacer mínima la d i f m c i a  cwdrática, Iteraciones 
Precisidn 0.000001 entre la Absorbancia experimental de 
0.001% 
la valoraci6n y la Absorbancia Tolerancia 
Connrgwuia O.OW1 td r i ca  C (~bs , -  - ~ b s  ,e,,#,,,a )2 . 
U- rrcdo outc4tko variando los constantes de estabilidad 
Estimación Lincal y los coeficientes de extincih molar 
DcFivadas Rogndvor de las especies, por sucesivas 
Hallar por Nc*n#i iteracione~. 
(NNDAMENTO 1EdRICO PARA U ~ R M X N A C I ~ N  DÉ W 
c o w ~ h m s  DE ESTABILIOAO CU~'-LI~ANDO USANDO UN MÉTow 
ESPECTROFOTO~~~CO Y P TENCIOMÉTR~CO SIMULTANEO) 
Las constantes acumuladas de protonación se hon calculado previamente utilizando 
mátodos espectrofotomátricos (para las constantes correspondientes a la diwchcibn de 
los grupos fenólicos, L'Eplattenier et  al. 1967)) y potenciomttricos (grupos ominos y 
carboxílicos. Martell and Motekaitis. 1992) 
Est& constantes son el objetivo de la metodologla propuesta. Se usarón unas 
constantes teóricas basadas en la bibliografía, &as serán utilizadas como semillo para, a 
través de sucesivas iteraciones, refinar y conseguir los valores finales. 
Los volores para las constantes de hidrólisis se obtienen de Lindsay, 1979. 
8.2. c&.CULO DE IIGANDO TOTAL (a: Cu-LI6AbO ( C d  Y Cu TOTAL (CM) A 
PARTfR DE LAS E C V A U ~  w. 
El ligando total es igual a la sumo & las especies formadas para el ligado libre más 
la sumo & los especies formados del Cu:Ligando: 
Se m d e n a n  las .c. 8.1-8.7 en función de las especies formadas: 
[HL3-] = p, . [La-]- [H* ] 
[ H ~ L ~ - ] =  pHIL . [ L ~ - ] .  [H* f 
[H,C I = B,,, - 1 ~ 4 -  1- [H+  P 
[ H ~ L  ]=  BH,, . k 4 -  ] - [ H +  r 
[c&-] = pCiL .[L4-1. [ cu  2 + ]  
[CUHL-] = p,,, - [L4-1. 2']. [H'] 
[ C ~ H , L  ]= paHZL . [ L ~ - ] .  [cu2+] .  [H+! 
Se sustituyen los ccs. 8.14-8.20 en la ec. 8.13: 
Se saca factor común: 
Para simplificar /a ecuación se utilizan los siguientes pardmetros: 
De esta forma la expresidn del Ligando total queda: 
Ligando 
La concentración de CU" total es igual a la suma de las especies formadas de 
Cu:Ligado y de las especies de hidrdlisis de Cu" que afecten a las constantes finales. 
Se ponen las reacciones 8.8-0.11 ui función de sus especies formadas. 
Se sustituye ui la ec. 8.25 por la u<pnsión de cada especie: 
Se sustituye coda especie por ni expresión de la constante acumulada: 
Se saca factor comcin el Cu libre de cada especie: 
Pam simplificar el t h i n o  final se define el t h i m  C en función del pH y de las 
constantes de formoci6n: 
Expwión final del Cur: 
CM = [cu2:]. + [ L ~ - ] .  B 
Culibre CuLigodo 
Se hace un resumen de las ocpwioncs obtenidas M a  el momento: 
Parómetros conocidos: C,, CM 
Par6metros desconocidos: C,, , [Fe" 1 [L'-] 
Se dupcja la ecuación 8.35 en función de LC: 
S sustituye la expresión de LC en la ec. 8.37: 
Se ordeno la ecuación y se expresa como ecuación de 2 O  grado: 
Se aplico la ecuación de resolución para ecuaciones de 2 O  grado: 
- Df .ID' + ~ . B - C - C ,  . A  [cu '+]= 
2 - B - C  
Con dos de las inc6gnitas resueltas ([Fe3+Iy [L4-1). se detumino CM para cada 
valor de pH obtenido en la valoración y en función de cada especie (ecs. 8.18-8.20). 
II. Anexos 
[cuL2-]= flCd . [L4-1. [cu2+] 
[ C U H L - ] = ~ ~ ~  . [ L ] . [ C U ~ + ] . I H + ]  c, = [C#,L~-]+ [CUHL- J+ [CUH,L ] 
[cuH2L ]= &, [L4-1-[CU"]-[H'~' 
Uno vez calculada la wcentmcibn de cada especie pira cada punto de la 
valoracibn, utilizando la ley de Bcer se puede calcular una Absorbancia tcórica t e n i d o  
u, cuenta las especies imolucmdas con SUS comspondiuites coeficientes de extinción 
molar: 
Absted- = [CUL'-]. E,, + [CUHL-1. E, + [CUH ,L]. ECuH2, 
(8.42) 
Para el c6lcula de las constantes de estabilidad de CU(I1) con los diferentes 
agentes quelantes lo que se hace es, 
Opcionct de  sol^ Y d.. 19991 mediante la opción Solver de 
Tiempo 1000 sg. Microsoft Excel, hacer mínima la 
Precisión 






diferencio cwdrática, entre la 
Absorúancia experimental de la 
valoración y la Absorbancia 
tcórica~(Abs,,,, - Abs -,,,, ) 2  , 
variando las cmstantes de estabilidad 
y los coeficientes de extinción molar 
de las diferentes especies, por 

Reunido el tribunal que suscribe en el día 
